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бына O teorie este cu atât mai impresionantă, cu 
cât este mai mare simplitatea premiselor sale, cu 
cât corelează mai multe lucruri diferite şi cu cât 
este mai extinsă sfera sa de aplicabilitate. Aici îşi 
are originea adânca impresie ре саге 
termodinamica clasică a lăsat-o asupra mea. Este 
singura teorie fizică cu un conţinut universal, care, 
sunt convins că, în cadrul de aplicabilitate al 
conceptelor sale de bază, пи va fi niciodată 
depăşită... 

ALBERT EINSTEIN 


Lucrarea reprezintă conţinutul cursului de Termodinamică chimică, 
predat pe parcursul a două semestre studenților Facultăţii de Chimie a Universităţii 
din Craiova. 

Corespunzător celor două semestre, materialul este scindat în două părți: în 
prima parte, intitulată Termodinamica chimică, se introduc noţiunile şi mărimile 
termodinamice importante, cu care operează principiile termodinamicii; în partea a 
doua se tratează Echilibrele interfazice, іп sisteme monocomponente sau 
multicomponente. 

Lucrarea se adresează studenţilor începători în domeniul termodinamicii, 
de Ја Facultăţile de Chimie şi Inginerie chimică; prin modul original de abordare şi 
introducere a mărimilor cât şi prin noţiunile noi introduse (curbe de afinitate 
normală nulă, curbe de izoconversie cu K,= constant, o extindere a legii fazelor în 
domeniul echilibrelor chimice, etc), lucrarea poate fi utilă şi celor iniţiaţi în 
domeniu. 

Termodinamica chimică este o disciplină fenomenologică, extrem de 
importantă în pregătirea unui chimist, care operează cu multe mărimi; de aceea o 
importanță deosebită s-a acordat explicării fenomenelor, care, uneori, ocupă pagini 
întregi; de asemenea mărimile termodinamice au fost introduse judicios, explicând 
corelaţiile dintre acestea şi modul în care se interpretează semnele şi valorile 
numerice ale diferitelor mărimi importante, de stare sau de proces. 

Din lipsă de spaţiu, unele noțiuni (termodinamica statistică, gazele reale, 
etc) nu sunt tratate în această lucrare. 

La redactarea materialului au fost avute în vedere mărimile termodinamice 
tabelate, foarte importante în acest caz, pentru efectuarea calculelor; de aceea, la 
fiecare capitol sau paragraf, au fost indicate mărimile care se găsesc în tabele, 
precizând totodată modul în care se folosesc în calcule, prin rezolvarea unor 
exemple reprezentative, alese de obicei din practica chimică şi de laborator. 


SIMBOLURI UTILIZATE 


Alfabetul latin 
A Afinitate chimică, afinitate pentru electron 


Азов Afinitate normală standard 


АТ Idem la temperatura Т şi presiunea р = 1 atm 


АҚ Idem ia temperatura Т şi presiunea р 


a Activitate termodinamică 

b Concentraţie molală (molalitate) 

С Căldură molară în transformările generale sau politrope 
Cp Căldură molară izobară 

Cp Idem la presiunea p = 1 atm 

Cp Valoarea medie a lui Ср 


Cp,298 Căldură molară standard 


С, Căldură molară izocoră 


AC, Diferenţa dintre capacitatea calorică a produşilor şi cea a 


reactanţilor, pentru o reacţie chimică sau un proces 
АСЫ Idemlap= 1 atm 


АС; 298 Idem pentru condiții standard 
АС, Idem la у = ct 


АСЫ Valoarea medie a lui АСР 


с Numărul componenților din sistem 
? Numărul componenților independenți 
ср Căldură specifică izobară 
су Căldură specifică izocoră 
см Concentrație molară 
CN Сопсепітайе normală 
D Entalpie de disociere, constantă dielectrică 
D’ Energie de disociere 
E Constantă ebulioscopică, tensiune electromotoare 


Ез» Tensiune electromotoare standard 


ЕТ Idem la temperatura Т şi presiunea p = 1 atm 


ЕР Idem la temperatura Т şi presiunea р 


Е, Energie cinetică 

Ep Energie potențială 

Ea Energie de delocalizare 

e Sarcina electrică elementară 

F Numărul lui Faraday, energie liberă molară 
AF Variația energiei libere 

f Numărul fazelor 

G Entalpie liberă molară, potenţial chimic 
AG Variația entalpiei libere într-un proces (reacție) 


АС ев Idem în condiţii standard 
АСТ Idem la temperatura Т şi presiunea p = 1 atm 
AGE Idem la temperatura T şi presiunea p 


AG? зов Entalpie liberă standard de formare 


G; Entalpie liberă molară parţială а componentului i (= wi, potenţial 
chimic) 

g Accelerația gravitației, factor osmotic 

H Entalpia molară 

но Idem la T=0Kşip= 1 ат 

н% Idem la temperatura Т şi presiunea p = 1 atm 

нї, Idem la temperatura Т şi presiunea р 

н Entalpia molară parțială а componentului і 


AH, зов Căldura standard de ardere 

АН? o Căldura (entalpia) de formare la T =0 K şip = 1 atm 

АН? зов Idem în condiţii standard 

AH? „og Entalpia de hidratare a unui ion, la T = 298 K şi p = 1 atm, în 


soluție infinit diluată 


АН? „og Entalpie standard de rețea 


AH Variația de entalpie într-un proces (reacţie), (= căldura izobară de 
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reacţie) 


Idem în condiţii standard 


Idem la temperatura Т şi presiunea р = 1 atm 


Idem la temperatura Т şi presiunea р 
Entalpia (căldura ) de atomizare 
Căldură integrală de dizolvare 
Căldura primă de dizolvare 

Căldura standard de dizolvare 
Valoarea lui АН, la saturație 


Căldură integrală de diluare 


Căldură intermediară de diluare (b2<b1), căldură intermediară de 


dizolvare (b2>b;) 
Căldură latentă molară de vaporizare 
Idem pentru condensare 
Idem pentru topire 
Idem pentru solidificare 
Idem pentru sublimare 
Idem pentru desublimare 
Înălţime, altitudine 
Intensitatea curentului electric, energie de ionizare 
Magnetizare de saturație 
Numărul lui уап” Hoff 
Constantă de echilibru (în general), constantă crioscopică, 
coeficient de repartiție a unei substanţe între doi solvenţi 
nemiscibili sau între două faze, constanta lui Henry 
Constantă de aciditate 
Constantă de bazicitate 
Constantă de echilibru exprimată prin concentraţii molare 
Constantă de hidroliză 
Produsul ionic al apei 
Constantă de echilibru exprimată prin presiuni parțiale 
Idem, exprimată prin fracții molare 
Constanta lui Boltzmann 
Lucru termodinamic de volum 


Idem în condiții standard 


Numărul gradelor de libertate (varianţa sistemului) 
Masă molară, notație prescurtată pentru mol/L 

Masă molară medie 

Masă (în general), masa unei molecule (= masa moleculară) 
Notaţie prescurtată pentru echiv/L 

Numărul lui Avogadro 

Cantitate de substanţă (impropriu, numărul de moli) 
Variația cantității de gaz într-un proces (reacţie) 

Produs de solubilitate 

Presiune (în general), presiune de vapori 

Presiune parțială, presiunea de vapori a componentului i 


т=з» zz” 


р; Presiunea de vapori а componentului i pur 


Pe Presiune critică 

pr Presiunea de vapori la punctul triplu 

Q Căldură, cantitate de electricitate 

О, Putere calorică inferioară 

О; Putere calorică superioară 

Ор Căldură izobară (= AH) 

Q, Căldură izocoră (= AU) 

От Căldură schimbată izoterm 

К Constanta generală a gazelor perfecte 

К. Numărul relaţiilor suplimentare, independente, dintre concentrațiile 
componenților 

r Numărul reacțiilor independente din sistem 

8 Entropie molară 


50 IdemlaT=0Kşip= 1 atm 
5% Entropie molară standard 
8%  Entropie molară la temperatura T şi presiunea p = 1 atm 
SE Idem la temperatura Т şi presiunea р 
S; Entropia molară parțială a componentului i 
AS Variația de entropie într-un proces (reacție) 
AS3og Idem în condiții standard 
AST Idem la temperatura T şi presiunea p = 1 atm 


ASE Idem la temperatura Т şi presiunea р 


Аб8ы Variația totală de entropie 


s Solubilitate 

Т Temperatura absolută 

Te Temperatura critică, temperatura Curie 

Tr Temperatura punctului triplu 

Т:(Т.) Temperatura de fierbere (solidificare) a unei soluții 


ТР (Т?) Temperatura normală de fierbere (solidificare) a solventului 
те Temperatura normală de topire 
Тү (T?) Temperatura normală de fierbere sau solidificare, pentru o soluţie, 


când х;->0 (х->1) 
АТ; Creşterea temperaturii de fierbere 


AT; Scăderea temperaturii de solidificare 

t Temperatura în scara Celsius 

U Energie internă molară, tensiune 

Us Energie internă, la T =0 K 

А0 Căldura izocoră de reacție (proces), la T = 298 K 
Айт Idem la temperatura Т 

У Volum molar 

у Volum molar mediu 

у Volumul molar parțial al componentului i 

У, Volum molar critic 
AV Variația volumului molar într-un proces 

у Volum, viteză 
Av Variația volumului 

X Electronegativitate 

x Fracție molară, exponent poiitropic 

72 Cantitatea de substanță transformată în reacțiile redox, exprimată 


în echivalenți 


|] Concentraţie molară de echilibru 
Vom Procent masic 

Ay Procent de volum 

Amol Procent molar 


Alfabetul grec 
0=1/273,15 К! Coeficient de dilataţie volumică, la p = ct, pentru gazul 
perfect; coeficient de absorbție Bunsen; grad de ionizare 


о? Coeficient izobar de dilatație volumică, pentru celelalte 
substanțe 

Да” Variația coeficientului а” într-un proces 

B= 1/273,15 K” Coeficientul termic al presiunii, la У = ct, pentru gazul 
perfect 

В? Coeficientul termic al presiunii, la У = ct, pentru celelalte 
substanțe 

ү Exponent adiabatic, coeficient de activitate 

Е „Energia unei molecule 

Бө Er Ew Eel Contribuțiile mişcărilor de translație, rotaţie, vibraţie şi а 

tranziţiilor electronice, la energia unei molecule 

£i Entalpia legăturii i 

є; Energia legăturii і 

8998 Potenţial standard de electrod 

1 Randament 

т\с Randamentul ciclului Carnot 

ааа Randamentul altor procese ciclice 

nr Randamentul maşinilor frigorifice 

Тір Randamentul pompelor de căldură 

ө Temperatură caracteristică 

A Căldură latentă specifică 

v Coeficient stoechiometric, numărul particulelor rezultate 
la ionizarea unei molecule 

ё Conversie 

п Presiune osmotică, presiune internă 

р Densitate 

Pe Densitate critică 

б Coeficient de tensiune superficială 

Хт Coeficient de compresibilitate izotermă 

Ха Coeficient de compresibilitate adiabatică 


CUPRINS 


CAPITOLUL VIII - TRANSFORMĂRI DE FAZĂ ÎN SISTEME 
MONOCOMPONENTE ..s.seeeseseeseseseeseceeseeceseeseceseereeseeeeseeereeeeeeeereeeereeeeeeeeeeereerssseeeseeseeeesee 13 


8.1. ECHILIBRUL DE VAPORIZARE . 
8.2. ECHILIBRUL DE TOPIRE 
8.3. ECHILIBRUL DE SUBLIMARE .. 
8.4. STĂRI METASTABILE CORESPUNZĂTOARE TRANSFORMĂRILOR. DE FAZĂ. 
8.5. DIAGRAMA DE FAZE A SISTEMELOR CU UN COMPONENT 
8.6. TRANSFORMĂRI DE SPECIA 1 
8.7. TRANSFORMĂRI DE SPECIA П. RELAȚIILE LUI EHRENFEST .. 


CAPITOLUL ІХ - SOLUŢII DILUATE IDEALE. ECHILIBRUL SOLUȚIE: 


9.1. EXPRESIA POTENŢIALULUI CHIME oiran iriiri roaa Aaea aan 46 
9.2. SCĂDEREA PRESIUNII DE VAPORI A SOLUȚIEI FAȚĂ DE SOLVENT. LEGEA LUI RAOULT.. 50 
9.3. CREŞTEREA TEMPERATURII DE FIERBERE A SOLUȚIEI FAȚĂ DE SOLVENT. 

EBULIOSCOPIE... Е анн 92 
9.4. SCĂDEREA TEMPERATURII DE SOLIDIFICARE / A A SOLUȚIEI АТА DE SOLVENT. 

CRIOSCOPIE..... sasea nasa 
9.5. PRESIUNEA OSMOTICĂ 
9.6. MĂRIMI COLIGATIVE... 


CAPITOLUL X - ECHILIBRE DE DIZOLVARE ȘI REPARTIŢIE 


10.1. SOLUBILITATEA SOLIDELOR ÎN LICHIDE 
10.2. SOLUBILITATEA GAZELOR ÎN LICHIDE 
10.3. ECHILIBRUL DE REPARTIȚIE .... 


CAPITOLUL ХІ - ECHILIBRUL LICHID-VAPORI IN SISTEME ВІМАВЕ.......... 89 


11.1. SISTEME IDEALE 
11.2. SISTEME КЕДЕ FORMARE DE AZEOTROPI 


11 


11.3. SISTEME REALE CU FORMARE DE AZEOTROPI 
11.4. COMPORTAREA LA FIERBERE A SOLUȚIILOR BINARE. 
11.5. LACUNE DE MISCIBILITATE ÎN SISTEME BINARE ........ 
11.6. LICHIDE PARŢIAL MISCIBILE 
11.7. LICHIDE NEMISCIBILE ......... 
11.8. ECHILIBRUL SOLID-VAPORI ÎN SISTEME BINARE 
11.9. STĂRI DE ECHILIBRU INDIFERENT 


12.1. СОМРОМЕМТІ IZOMORFI ... 
12.2. СОмРОМЕМТІ NEIZOMORFI 
12.3. IZOMORFISM PARŢIAL .. 
12.4. COMPUŞI DE ADIȚIE .. 
12.5. STĂRI DE ECHILIBRU INDIFERENT... 


CAPITOLUL ХШ - ECHILIBRE ÎN SISTEME ТЕВМАВЕ............ ИРЕЕТ 144 


13.1. REPREZENTAREA COMPOZIȚIILOR ÎN DIAGRAME TRIUNGHIULARE . 
13.2. LACUNE DE MISCIBILITATE 
13.3. SOLUBILITATEA RECIPROCĂ A DOUĂ SOLIDE ÎNTR-UN SOLVENT . 
13.4. TOPIREA SISTEMELOR TERNARE 
13.5. STĂRI DE ECHILIBRU INDIFERENT... 


ВІВІЛОСКАЕТЕ ықыласы Dar ii Eat pn i aia Du d lil 165 


12 


CAPITOLUL VIII 


TRANSFORMĂRI DE FAZĂ ÎN SISTEME 
MONOCOMPONENTE 


La sistemele cu un component sunt posibile următoarele 
transformări de fază: 


vaporizare, endo 

% ichid 4-д----- vapori saturați 
condensare, exo ' 
sublimare, endo 

% solid vapori saturați 
desublimare, exo 
topire, endo 

% solid ZII lichid 
solidificare, exo 


schimbare de stare alotropică 
7 ------------” с 7 
% solid1 = solid 2 


La fiecare transformare de fază sunt indicate denumirea şi caracterul 
termic. Toate aceste procese au câteva caracteristici comune: 

% au loc la temperatură constantă (T= ct), dacă presiunea este 
constantă (p= ct): invers, au loc la p = ct, dacă T= ct; 

% rezultă că transformările menționate sunt procese reversibile, 
izoterm-izobare. 

Căldura latentă implicată О, se defineşte prin: 

Qp=mi=n AH (8.1) 
unde m şi n reprezintă masa respectiv cantitatea de substanță, iar A şi AH 
sunt căldura latentă specifică respectiv căldura latentă molară, 
corespunzătoare transformării de fază. 

Din (8.1) rezultă relaţia de legătură dintre А şi АН: 


AH = 1.4 = MA (8.2) 
п 


în care М este masa molară. 
Pentru procesele endoterme (vaporizare, sublimare, topire), mărimile 
A şi AH sunt pozitive; în cazul proceselor inverse, А $1 AH sunt negative. 


Transformările de fază sunt procese însoțite de variația volumului. 
Lucrul izoterm-izobar implicat se calculează cu (2.29): 

Lp= -p (ve= vi) (8.3) 
unde р este presiunea Іа care are loc procesul, iar уг şi v; sunt volumele final 
respectiv iniţial. De exemplu, în cazul vaporizării, relaţia devine: 

Lp = -р(уу = V) (8.4) 
în саге уу şi vı sunt volumele vaporilor saturați respectiv lichidului, ş.a.m.d. 
pentru alte transformări de fază. La procesele cu mărire de volum 
(vaporizarea,sublimarea,..) lucrul este efectuat, adică Lp<0. Pentru procesele 
inverse, lucrul va fi primit. Mărimea lucrului depinde de variația de volum; 
bunăoară, în cazul vaporizării, sublimării sau a proceselor inverse, variaţia 
de volum este mare, iar |1. = mare. La procesele de topire, solidificare sau 
schimbare de stare alotropică, variația de volum este mică, iar |1, este 
neglijabil. 

Variația energiei interne AU, în aceste procese, rezultă din principiul 
І, (2.1): 
AU = Qp + Lp (8.5) 
unde Ор şi Lp sunt date de (8.1) şi (8.3). 
Variația de entropie AS se calculează cu (4.48): 
л = 28. 
Т 
unde Т este temperatura la саге are loc procesul. Din relația de mai sus 
rezultă că mărimile AS şi AH au acelaşi semn, fiind pozitive la procesele 
endoterme, respectiv negative la procesele exoterme. 
Variația de entalpie liberă este nulă, 
АС =0 
după cum rezultă din (5.31) şi (4.48). 
Rezultă că variaţia energiei libere AF, (5.32), este dată de 
AF =AG-pAv=-pAv, 
fiind identică cu lucrul L, corespunzător procesului, relația (8.3). 
Pentru modul în care se calculează mărimile de mai sus, v. 
exemplele 8.1-8.3. 


8.1. Echilibrul de vaporizare 


a)Fenomen. Se consideră o incintă închisă, lipsită de aer, de exemplu 
un corp de pompă, cu volumul v = 1 L, în care se găseşte apă, cu masa 
m=0,318 kg, la temperatura ambiantă. Apa se află în stare lichidă şi de 


vapori saturați, pistonul fiind blocat. Vaporii se numesc saturați, când se 
găsesc în echilibru cu lichidul. 

La încălzirea sistemului, au loc simultan două procese: 

% Vaporizarea continuă a lichidului, însoțită de creşterea presiunii 
de vapori p, după o curbă cu alură exponențială, fig.8.2, care se termină la 
punctul critic С, caracterizat prin presiunea р, şi temperatura T.. În cazul 
apei: p= 225,51 at = 218,3 atm, te = 374,12°С, ре = 0,318 kg/L, unde pe 
reprezintă densitatea critică; de aci rezultă şi de ce în incinta cu volumul v = 
1 L se găseşte о masă m = 0,318 kg apă. 

Punctul critic este uşor de recunoscut: dacă peretele vasului este 
transparent, se pot observa cu uşurinţă cele două faze transparente, separate 
printr-o suprafață de separație, semn că tensiunea superficială o a lichidului 
este pozitivă; la punctul critic С, suprafaţa de separație dispare pentru că 
с=0), iar substanța devine opalescentă, datorită difuziei luminii; încălzind 
mai departe substanța (mai precis gazul), opalescența dispare, iar presiunea 
p creşte direct proporțional cu temperatura absolută Т, procesul С->М, după 
o dreaptă cu prelungire în origine, fig.8.2, dacă sunt aplicabile legile gazului 
perfect. 

+ А1 doilea proces important care are loc la încălzirea sistemului, 
este dilataţia aparentă a fazei lichide, deoarece presiunea de vapori p, care se 
opune dilataţiei, este prea mică. 

Dacă sistemul din fig.8.1, 
aflat inițial Іа temperatura 


blocat 


Fig. 8.1. Vaporizarea unui lichid într-o 


incintă închisă (corp de pompă), cu 
volum constant. 


ambiantă, se răceşte, atunci au loc 
procese inverse celor de mai sus 
(condensarea vaporilor şi 
contractarea fazei lichide), iar 
presiunea de vapori scade 
continuu cu temperatura; la 
temperatura tr = 0,01°C = 273,16 
K apare gheața, iar presiunea de 
vapori are valoarea pr = 4,58 mm 
Hg. În punctul T, numit punct 
triplu, sistemul este format din 
trei faze în echilibru: 
solid « lichid « vapori saturați 
În Sistemul internațional, 
definiția Kelvinului este dată în 


funcție de coordonatele punctului triplu al apei: kelvinul reprezintă 
fracțiunea 1/273,16 din temperatura apei la punctul triplu. 
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Curba TC, numită curbă de vaporizare, exprimă: 

* creşterea presiunii de vapori a lichidului cu temperatura (din се іп 
ce mai repede); 

* creşterea temperaturii de fierbere cu presiunea (din се іп ce mai 
lent), cunoscut fiind faptul că un lichid fierbe când presiunea de vapori 
egalează presiunea exterioară. Cea mai mică temperatură de fierbere este 
temperatura punctului triplu (іт), iar cea mai mare corespunde punctului 
critic (te). 


Рс: ---------<--р----------Ш ааа ныны ч 


Тт Te T 


Fig. 8.2. Curbele corespunzătoare proceselor de transformare de fază, 
pentru o substanță care se topeşte cu micşorare de volum: 

TC – curba de vaporizare; ТА — curba de topire; 

ТО - curba de sublimare; Т — punct triplu; С — punct critic. 


Pentru atingerea punctului critic С, în incinta din fig.8.1 trebuie 
pusă o anumită masă de lichid, astfel încât să se realizeze densitatea critică 
рс a substanței. Pentru apă р, = 0,318 kg/L; de aceea, dacă volumul incintei 
este v = 1 L, masa apei trebuie să fie m = 0,318 kg; pentru un volum dublu, 
masa apei trebuie dublată, etc. 


T 


Fig. 8.3. Variația presiunii p cu temperatura T, la încălzirea 
izocoră a unui lichid într-o incintă, dacă p < p, . În acest caz 


punctul critic C nu se poate atinge, iar incinta se umple cu vapori, 
la o temperatură Tp mai mică decât temperatura critică Tc. 


Dacă în corpul de pompă din fig.8.1, cu volumul v = 1 L, se 
introduce о cantitate mai mică de apă, de exemplu cu masa m;= 0,2 kg, la 
încălzirea sistemului au loc din nou procesele menționate anterior; lichidul 
ве vaporizează continuu (B—D), fig. 8.3, iar în punctul D faza lichidă 
dispare şi vasul se umple cu vapori nesaturați, a căror presiune creşte în 
continuare după dreapta р-УЕ, cu prelungire în origine, dacă vaporii 
nesaturaţi se supun legilor gazelor perfecte. 

Când în incintă se pune o cantitate şi mai mică de apă, au loc 
aceleaşi procese, cu deosebirea că vasul se umple cu vapori la o temperatură 
mai joasă, etc. 

În situaţiile de acest gen, densitatea р = m;/v este mai mică decât 
densitatea critică ро, iar la încălzire sistemul nu poate atinge punctul critic 
С. 

Dacă іп corpul de pompă, cu acelaşi volum у = 1 L, se pune о 
cantitate mai mare de apă, de exemplu cu masa m = 0,4 kg, atunci, la 
încălzirea sistemului, au loc din nou cele două procese — vaporizarea şi 
dilataţia fazei lichide-, după curba de vaporizare, Е->б, fig.8.4. În punctul 
С, datorită dilataţiei, vasul se umple cu lichid. Această situaţie este foarte 
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periculoasă, pentru că la încălzirea ulterioară, lichidul se dilată mai mult 
decât solidul şi exercită o presiune enormă asupra pereților incintei (С-Н), 
ducând la explozie; pericolul sporeşte şi mai mult, când substanța este 
inflamabilă, cum ar fi propanul, butanul sau alte gaze lichefiate. 

Dacă se introduce o cantitate şi mai mare de apă, la încălzire, vasul 
se umple cu lichid la o temperatură mai scăzută, etc. 


0 


Т 


Fig. 8.4. Variația presiunii р cu temperatura Т, la încălzirea izocoră 
a unui lichid într-o incintă, dacă р> р, ; şi de această dată punctul 


critic C nu se poate atinge, pentru că vasul se umple cu lichid la o 
. temperatură Tg mai mică decât temperatura critică Тс. 


Б) Fierberea. Dacă vasul din бр.8.1 este deschis, la încălzire, 
presiunea de vapori creşte cu temperatura, până când egalează presiunea 
exterioară po. Când se atinge această presiune, lichidul fierbe, iar 
temperatura de fierbere rămâne constantă până la transformarea totală a 
lichidului în vapori (saturați). În cazul apei, dacă po= 1 atm, temperatura de 


fierbere are valoarea te =100° С. Această temperatură se numeşte 


temperatură normală de fierbere sau punct normal de fierbere. 

Dacă presiunea exterioară ро este mai mică, atunci temperatura de 
fierbere este mai scăzută, etc, cum se întâmplă în cazul fierberii la vid. 
Teoretic, temperatura de fierbere t; este cuprinsă între temperatura punctului 
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triplu tr şi temperatura punctului critic te, dacă presiunea exterioară ро ia 
valori în intervalul рт<р,<р,. 

Fierberea este un proces de echilibru (pentru că presiunea de vapori 
este egală cu presiunea exterioară), are loc în toată masa lichidului și se 
caracterizează prin zgomotul caracteristic (care la vaporizare sau evaporare 
nu apare). 

c) Evaporarea este un proces de neechilibru, prin care lichidul se 
transformă în vapori nesaturați, la o temperatură t mai mică decât 
temperatura de fierbere tfs, la presiunea de lucru. De exemplu la presiunea 


exterioară ро- 1 atm, apa fierbe la temperatura te = 100° С, şi se evaporă la 


orice temperatură t, cu condiția tr st< te. 


Evaporarea este un proces de neechilibru, deoarece presiunea 
vaporilor este mai mică decât presiunea exterioară. 
Procesul are loc în vas deschis, la suprafaţa liberă S a lichidului, iar 
viteza de evaporare, m/t , este direct proporțională cu această suprafață: 
т... KS Psat 7 P nesat 
t Po 
În relația de mai sus, m reprezintă masa lichidului evaporat în timpul 
t, Psat(Pnesat) reprezintă vaporilor saturați (nesaturați), ambele presiuni fiind Іа 
temperatura la care are loc procesul; po este presiunea exterioară, iar K- o 
constantă de proporționalitate. 
Din cele de mai sus rezultă că termenii de vaporizare, fierbere sau 
evaporare trebuie folosiți cu discernământ. 
d) Valorile mărimilor termodinamice la punctul critic C 
Când se atinge punctul critic C, se constată că suprafața de separație 
dispare (o = 0), iar substanța devine opalescentă. 
La punctul critic, presiunea de vapori — ca funcție de temperatură- 
este maximă; temperatura critică 4, reprezintă cea mai mare valoare а 
temperaturii la care se mai poate realiza echilibrul lichid-vapori. 
În punctul critic se obține starea critică a substanței, când dispare 
orice deosebire dintre lichid şi vaporii săi, adică: 
різ ру; V= Vy ; U= U, ; H= H, Н S= 5, ;G=G,; (8.6) 
F=F,;0=0;..... 
La punctul critic dispare deosebirea dintre dezordinea existentă în 
lichid şi vapori, încât S= Sy. 
Dacă avem în vedere mărimile corespunzătoare proceselor de 
vaporizare sau condensare, la punctul critic, din (8.6) rezultă: 
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АУ"-У,-Уі-0;1/--р(У,-У)-0;14-0; 

АН”-Н,-Н,-0;АНе-0;2/-024-0; 

AU" =U,-U=0;AU'=0; (8.7) 

АС = G,- С =0 ;АС“-0;с-0; 

AS =S,-S:=0 ;Л5 = 0. 

La punctul critic, mărimile de proces caracteristice vaporizării sau 
condensării sunt nule. 

În plus, relația АСУ- 0 este corectă pe toată curba de vaporizare TC. 

е) Variația mărimilor termodinamice pe curba de vaporizare 

Pe măsură ce temperatura scade pe curba СУТ, fig.8.2, 
deosebirea dintre lichid şi vapori creşte continuu. De exemplu, în cazul apei, 
la te =100°С: 

pı = 0,958 р/ста?; p= 0,597.l0° g/cm? ; p/pv = 1605 
densitatea lichidului este de 1600 ori mai mare decât cea a vaporilor saturați. 

Experiența arată că pe curba TC (de la punctul triplu Т la punctul 
critic C) mărimile termodinamice se modifică sistematic: 

ТЭС ; TA, pA, pN, pA, VA, VVN, AVN, S7, S, N, ASYN, 

AUYN, АНУЫ, ар/атл...... 

Volumul molar al lichidului, У), creşte din cauza dilataţiei. 

În cazul vaporilor saturați, se pot folosi (aproximativ) legile gazului 
perfect, din care rezultă: V, = RT/p. Deoarece pe curba de vaporizare 
presiunea creşte din ce іп се mai repede, iår temperatura creşte din се în се 
mai lent, rezultă că volumul molar al vaporilor saturați scade cu creșterea 
temperaturii, ajungând egal cu cel al lichidului la punctul critic. 

Densităţile celor două faze, рі şi ру, se modifică invers proporţional 
(р =М/У) cu volumele molare corespunzătoare V şi Vy, iar entropiile Sı şi 
Sy se modifică la fel ca volumele molare. 

Mărimile de proces АУ”, АН”, AU" şi AS” scad continuu şi devin 
nule la punctul critic. 

Panta curbei de vaporizare, dp/dT, reprezintă creşterea presiunii de 
vapori când temperatura creşte cu un grad. Deoarece presiunea de vapori 
creşte din ce în ce mai repede cu temperatura, fig.8.2, rezultă că panta curbei 
creşte continuu, atingând o valoare maximă la punctul critic C. 

9. Mărimi tabelate. Pentru а putea calcula diverse mărimi 
termodinamice corespunzătoare vaporizării, în tabele se găsesc: 

* presiunile de vapori ale lichidelor la diverse valori ale temperaturii, 
sau temperaturile de fierbere la diverse presiuni, reprezentând coordonatele 
unor puncte de pe curba de vaporizare; 
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+ coordonatele punctului critic (Te, ре şi рс) care depind de natura 
lichidului; 
Ф ecuaţii semiempirice, cu două sau trei constante, de forma: 


log p(mmHg) = А -5 , pentru elemente şi substanțe anorganice (8.8) 


logp(mmHg) = А – 


„pentru substanţe organice (8.9) 
+С 


în саге Т este temperatura absolută, iar t — temperatura în grade Celsius. 

În tabel se găsesc constantele А,В respectiv А,В şi С, valabile pe un 
anumit interval de temperatură, indicat în tabel. Aceste ecuații sunt deosebit 
de importante, pentru că permit calculul tuturor mărimilor termodinamice 
corespunzătoare procesului de vaporizare (sau condensare), la orice 
temperatură (у. exemplul 8.1). 

*pentru substanțele importante (apă, amoniac, freoni, alcooli 
inferiori, unele hidrocarburi,....), în tabele se găsesc toate mărimile 
termodinamice de la punctul d), la diferite valori ale temperaturii. Aceste 
date sunt necesare în frigotehnică, la ciclul de funcționare al turbinei 
(centrale termoelectrice), când apa reprezintă fluidul motor, la transportul şi 
folosirea gazelor lichefiate, etc. 

g) Ecuațiile Clapeyron şi Clapeyron -Clausius 

Pe curba de vaporizare TC, fig. 8.2, lichidul se află în echilibru cu 
vaporii saturați; de aceea entalpiile libere pentru lichid şi vapori, G şi Gv, 
sunt egale: 


С=С, 
sau sub formă diferențială: 
Қ 4Сі-4С, (8.10) 
Înlocuind cele două diferenţiale (5.16) se obţine: 
-SıdT + Мар = -$,аТ + Vdp (8.11) 
din саге rezultă: 
ЕЗ = se i sA (8.12) 
dt Jen М-М АУ” 
Înlocuind entropia de vaporizare AS“ cu АН“/Т, se obține final: 
т 
(2) е... (8.13) 
ATJech ТАУ” 


Relaţia precedentă reprezintă ecuația lui Clapeyron şi este valabilă 
pentru toate transformările de fază. 

Indicele ech, care va fi omis în continuare, arată că ecuaţia este 
aplicabilă numai pe curba de echilibru TC, fig.8.2. Mărimea (dp/dT) 
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reprezintă panta curbei de vaporizare, care creşte cu temperatura, fiind 
minimă la punctul triplu T şi maximă la punctul critic C. 

La temperaturi apropiate de temperatura punctului triplu se pot face 
următoarele două aproximații: 


AV“ = V,- Vi 2 V, = RT/p (8.14) 
Din ultimele două relații se obține ecuația Ciapeyron-Clausius: 
l АН” 
dp _ (8.15) 
aT RT? 


Relaţia (8.15) este inaplicabilă la temperaturi apropiate de 
temperatura critică, când volumele molare V; şi У, au valori comparabile, 
iar aproximaţiile (8.14) sunt eronate. 

Căldura molară de vaporizare АН” se poate considera constantă ре 
intervale nu prea largi de temperatură. Integrând (8.15) în această 
aproximaţie, se pa relația (8.8): 


АНУ ct АНУ 
апр = —— =- +ct; logp = ------; 
famp 2-8 прет Кё; '08P 2303 2303RT) 


B АН” 
gp =A- TBE 3R 

Ştiind valoarea constantei В, se calculează imediat căldura de 
vaporizare АН“. 

În procesul de vaporizare, Ап, = 1, iar ecuaţia (8.15) este un caz 
particular al relaţiei generale (5.71). 

h). Regula lui Trouton. În cazul echilibrului de vaporizare, se cunosc 
câteva reguli, dintre саге cea mai importantă este regula lui Trouton. 

Pentru substanţele care nu prezintă asocieri moleculare în fază 
lichidă şi de vapori (hodrocarburi, derivați halogenați,...), regula lui Trouton 
se exprimă prin relația: 

АН” 


о 
Тұ 


= AS“ = 90 J/(mol.K) (8.16) 


în care Тр este temperatura normală de fierbere (la айе temperaturi regula 


este inaplicabilă, deoarece AS” scade când temperatura creşte). 

Apa şi alcoolii prezintă asocieri moleculare (prin punți de hidrogen) 
în fază lichidă, nu şi în fază de vapori; de aceea procesul de vaporizare este 
însoţit de o creştere mai mare а dezordinii, încât AS">90 J/(mol.K). 
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Acizii organici sunt asociaţi (dimeri) prin punți de hidrogen, atât în 
fază lichidă cât şi de vapori. În acest caz entropia de vaporizare ASY< 90 
J/(mol.K): este ca şi cum numărul de particule supuse vaporizării ar fi mai 
mic. 

Regula lui Trouton este utilă prin informaţiile pe care le furnizează 
cu privire la asocierea moleculelor. 

i) Instalaţii frigorifice си comprimare mecanică а vaporilor 
nesaturați 

În figura alăturată este prezentată schema simplificată a unui frigider 
cu compresor, care are o funcționare ciclică; procesul ciclic este prezentat în 
variabilele presiune-entalpie, întrucât în procesele izobare (4->5 şi 2—3) 
variaţia de entalpie AH este egală cu căldura izobară Q, implicată; în cazul 
transformărilor de fază — procese izoterm-izobare- variaţia de entalpie AH 
reprezintă căldura latentă de vaporizare (procesul 1->2) respectiv de 
condensare (procesul 5—6); se poate citi astfel, pe abscisă, variaţia de 
entalpie AH pentru fiecare proces. Procesul ciclic este parcurs de un 
agent frigorific, notat uneori cu F (de la freon) sau cu R (de la refrigerant), 
ciclul fiind pe sens invers (antiorar), ca la orice maşină frigorifică. 

Părțile componente importante sunt: 1- dulapul frigorific, cu o bună 
izolaţie termică (vată de sticlă, polistiren expandat,...), pentru a micșora 
schimbul de căldură cu exteriorul; la partea inferioară, în spatele 
frigiderului, se află compresorul 2, împreună cu motorul electric de 
antrenare, ambele fiind închise ermetic într-o capsulă; la partea superioară a 
frigiderului, în interiorul acestuia, se găseşte vaporizatorul 3; în spatele 
frigiderului se află condensatorul 4, sub forma unei table de culoare neagră, 
prin care trec conducte de cupru; dispozitivul de laminare 5, plasat înainte 
de vaporizator, micşorează presiunea exercitată asupra lichidului şi este 
frecvent un tub capilar de cupru. 

Din cele de mai sus rezultă că în interiorul cutiei frigorifice se află 
vaporizatorul; celelalte părți componente sunt plasate în afara frigiderului, în 
contact direct cu aerul din cameră. 

În interiorul frigiderului se mai găseşte un termostat, cu ajutorul 
căruia se reglează temperatura din dulapul frigorific la valoarea dorită. 

Între diferitele părți ale instalaţiei, agentul frigorific (în stare lichidă 
6—1, de vapori nesaturaţi 2->3->4->5, sau de echilibru lichid-vapori, 1-»2 
şi 5—>6) circulă prin conducte de cupru. 

Plasarea vaporizatorului la partea superioară (cu temperatură mai 
scăzută) asigură o circulaţie naturală a aerului în interiorul frigiderului; la 
partea de jos (cutia de fructe şi zarzavat) aerul se încălzeşte, îşi micşorează 
densitatea şi se ridică spre vaporizator, unde se răceşte, densitatea crește, iar 
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aerul rece va coborâ natural spre partea de jos; mai rezultă că în interiorul 
frigiderului, temperatura scade progresiv de jos în sus, iar la plasarea 
alimentelor — pe rafturi - se ţine cont de acest lucru. 

În vaporizator are loc procesul endoterm de vaporizare 1->2, la 
temperatura de vaporizare ty = -10°С; căldura absorbită АН” asigură 
congelarea produselor din vaporizator şi răcirea aerului din cutia frigorifică. 


Schema simplificată a unui frigider Ciclul corespunzător funcționării unui frigider 
cu compresor: cu compresor. 

1- dulap frigorific, cu izolaţie termica, 

2 — compresor; 3 — vaporizator; 

4 — condensator; 5 — dispozitiv de laminare. 


Procesul de vaporizare se termină în punctul 2; vaporii rezultați, pe 
măsură ce se formează, sunt încălziți izobar (2—>3) şi absorbiți de 
compresor; procesul 2-»3 este necesar pentru a transforma vaporii saturați 
în vapori nesaturați, întrucât numai vaporii nesaturați pot fi сотргітаџ. 

Apoi are loc compresia politropă, procesul 3->4, în care sistemul 
consumă energia electrică preluată din rețea. Astfel presiunea creşte până la 
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valoarea ре, care depinde de natura agentului frigorific; în acelaşi timp 
vaporii nesaturaţi se încălzesc. 

Urmează răcirea izobară, procesul 4->5, când temperatura scade 
până la valoarea te = 30°С, iar vaporii nesaturaţi devin din nou saturați, la о 
temperatură mai mare, în punctul 5. 

Apoi vaporii saturați condensează, procesul 5->6, la temperatura te, 
când se degajă căldura AH“; de aceea, în timpul funcționării frigiderului, 
condensatorul este cald. 

Notăm faptul că palierul 1->2 (corespunzător vaporizării) este mai 
lung decât palierul 5->6 (corespunzător condensării), pentru că ty< te şi 
АН | АН° |. 

Lichidul rezultat în condensator, cu temperatura t. şi presiunea 
ре, punctul 6, ajunge în dispozitivul de laminare (un tub capilar de cupru), în 
care are loc procesul 6—1, prin care presiunea şi temperatura scad brusc la 
valorile ру şi tv; procesul de laminare are loc la entalpie constantă (H= ct), 
iar ciclul se închide. 

Presiunea р, la care are loc vaporizarea şi căldura de vaporizare АН” 
depind de natura agentului frigorific; caracteristicile termodinamice 
importante ale agenților frigorifici sunt indicate în tabelul de mai jos: 


Tabelul 8.1. Mărimi termodinamice importante ale freonilor 
Freon, Те ру,а( Pesat АНУ kJ/kg 
denumire di їаї,=-10°С | Ја = 30°С а 
codificată la р=1 atm la ty = -10°C 
NH; , R 717 -33,4 2,97 11,9 1295 | 
CCF, R11 23,4 0,266 1,30 
ССЬЕ›,К 12 -29,8 159,4 
СНСЬЕ, R21 8,9 22 251,9 
214,2 
С.С, 8113 47,3 0,090 0,552 162,9 
СС, R114 E 0,592 2,60 140,2 
CH;CI -23,8 1,81 6,66 415,1 
-42,3 3,50 10,9 387,7 
п-С„Н, -0,50 0,665 2,70 405,9 
САН -11,7 1.13 4.19 366,1 
[п-С,Н» 36,1 0,145 0,783 394,3 


Astfel, în timpul funcţionării, are loc transmiterea căldurii din sursa 
rece (vaporizator, ty = -10°С) în sursa caldă (condensator, te= 30°С), iar 
căldura cedată în condensator ajunge în cameră; procesul de transmitere a 
căldurii este nespontan şi are loc cu consum de energie electrică. Rezultă că 
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funcţionarea frigiderului produce frig în dulapul frigorific şi cald în cameră 
(lucru care se poate constata mai ales vara, când temperatura din bucătărie 
creşte, datorită funcționării frigiderului). 

Cu ajutorul termostatului se poate regla temperatura din cutia 
frigorifică la valoarea dorită; dacă temperatura este mai scăzută, frigiderul 
va cupla mai des, consumând mai multă energie electrică, fără ca mărimile 
ру, tv, Pe Şi (с să se schimbe. 

În timpul funcţionării frigiderului, pereţii vaporizatorului se acoperă 
cu gheaţă, formată prin desublimarea vaporilor nesaturați din cutia 
frigorifică. Stratul de gheață acționează са un izolator termic, mărind 
consunul de energie electrică, fără ca alimentele din cutia frigorifică să fie 
răcite satisfăcător; de aceea se impune dezgheţarea periodică pentru 
îndepărtarea gheții. 

În ultimul timp au apărut combine frigorifice, formate din două 
dulapuri frigorifice, de dimensiuni diferite; dulapul mic reprezintă 
congelatorul, în care se păstrează produsele congelate; celălalt dulap, mai 
mare, este frigiderul propriu-zis. 

La unele tipuri de frigider, cu dezgheţare automată, peretele interior 
din spate este prevăzut cu sistem de răcire, iar vaporii de apă condensază рс 
acest perete, formând picături; astfel apa se scurge pe perete şi ajunge într-o 
cuvă, aflată în afara frigiderului, din care se evaporă în mediu. 

În ce priveşte agentul frigorific, prima dată s-a folosit la scară largă 
amoniacul; acum amoniacul este întrebuițat numai în instalaţiile industriale 
de răcire, până la temperaturi de —50*C. 

În 1930 au fost descoperiţi freonii, care sunt derivați halogenaţi (cu 
clor şi flor) ai metanului şi etanului. 

Ei au fost şi sunt încă folosiţi în frigotehnică; majoritatea frigiderelor 
şi congelatoarelor casnice, fabricate în lume, funcţioncază cu freon 12. 

Datorită defecţiunilor care apar (fisuri în conducte), freonii ajung іп 
atmosferă, la altitudinea de 50-60 km; în prezența radiaţiilor solare 
puternice, moleculele de freon disociază formând atomi liberi de halogen, 
care reacționează cu moleculele de ozon, după un mecanism înlănțuit; astfel, 
fiecare atom de СІ consumă aproximativ 100000 de molecule de ozon. De 
aceea stratul de ozon se subțiază continuu. 

Stratul de ozon (ozonosfera), prezent la altitudine ridicată, absoarbe 
radiațiile UV, care sunt nocive pentru organismele animale şi vegetale. 

De aceea, în ultimul timp, freonii au fost înlocuiți cu alţi agenți 
frigorifici, frecvent fiind folosite unele hidrocarburi (pentanul), cu impact 
mai mic asupra mediului. 

Similar funcționează instalaţiile de aer condiţionat, care, pe timpul 
verii, iau căldura din cameră şi o duc afară, în mediu. 
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Exemplul 8.1. Să se calculeze АН”, АП“, А“, АС” şi AF” pentru 
procesul de vaporizare a unui mol de tetraclorură de carbon: 
а) la temperatura normală de fierbere, te = 76,7° С; 
b) la temperatura t = 280*C. 
Se cunosc coordonatele punctului critic: te = 282,226; pe = 45,0 
atm; p= 0,558 в/ст?. 
Variația presiunii de vapori cu temperatura se exprimă prin (8.9): 
1242,43 
logp(mmHg) = 6,93390------;-15-138%С 
крана 230,0-+{ 
1584 
log p(mmHg) = 7,3703 — —— ; 138+283°С 
5р( 8)-7, 27714 
Sunt indicate şi intervalele de temperatură ре care se folosesc cele 
două ecuaţii. 
La temperatura t = 280°C, densităţile celor două faze au valorile: 
р = 0,7634 g/cm? ; р, = 0,3597 g/cm? . 
Rezolvare. а) La temperatura normală de fierbere, V; « Vy; de aceea 
calculele se fac cu (8.15): 


dinp АН” 
dT вт? 
2,303.1242,43 


1 Hg) = 2,303.6,93390 — 
аршин) 230,0 +t 


dinp _ аар 2,303.1242,43 
dT а (2300-07 
АНУ = RT? Р — 8,314(273,2 + 76,7)? а = 
ат (230,0 + 76,7) 

= 30,96 kJ/mol; 

AU" = АНУ - рлу" -АНУ-рУ, = АНУ -RT = 
= 30,96 – 8,314.349,9.103 = 28,05 kJ/mol; 

AS" = АНУ /Тр = 30960/349,9 = 88,5 J /(mol.K); 


АС” = 0 (pe toată curba de vaporizare) ; 


AF” = АСУ —pAVY = -pAVY =-RT = -8,314.0,3499 = -2,91 1. 
то 


AF” reprezintă lucrul efectuat în procesul de vaporizare. 
р 
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Cum era de aşteptat, entropia de vaporizare AS” verifică regula lui 
Trouton,(8.16). 

b) La temperatura t = 280°C, densitățile fazelor lichidă şi de vapori 
sunt apropiate; de aceea trebuie folosită ecuația exactă (8.13) a lui 
Clapeyron: 


ар _ AB” 
dT TAV” 
Succesiunea calculelor: 
In p(mmHg) = 2,303.7,3703 — һы 


Фар «Шар 1ар 2,303. 1534. dp 2,303.1584.р 


AT а pdt (+27)? ЯТ (45277): 
Presiunea p de vapori, la t = 280°C, are valoarea: 


logp = 7,3703 ——1584 = 4,5265 ; p = 33610 mmBg = 44,23 atm 
2804277 


Final, panta curbei de vaporizare are valoarea: 
ар — 303158403 ш atm/K 
dT (280-277) 
Pentru а calcula entalpia molară de vaporizare АН”, trebuie 
cunoscută variaţia de volum ДУ“: 


М = 154 g/mol; AV“ = V, - V; -м(2-2.. 
ру Р 


1 1 


= 154 
( 0,3597 0,7634 
Celelalte mărimi termodinamice au valorile: 


o = 0,2264 L/mol 


АНУ = TAV” AP = (273,2 + 280)0,2264.0,520 = 65,13 L-AU 
ат moi 
iL.atm = 1073m? 101325 =101,325 J = 0,1013 kJ 
m 


АНУ = 65,13.0,1013 = 6,60 kJ/mol 


AUY -АНУ-рАУУ -6,60-44,23.0,2264.0,1013 = 5,59kJ / mol 
ASY = AH" /Т = 6600 / 553,2 = 11,9 J/(mol.K) 
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АС̧ =0; ЛЕЎ = АСУ —pAV” =—pAVY = –1,01 kJ/mol 
Se observă că АН”, ЛО“, AS", ЛУ” şi АҒ” scad cu temperatura, având 
valori nule la punctul critic. 


8.2. Echilibrul de topire 


Topirea este procesul endoterm, prin care о substanță solidă, 
încălzită, se transformă în lichid. 

Din punctul de vedere al comportării la topire, substanțele amorfe 
(sticla, materialele plastice, grăsimile,...) se comportă diferit de substanțele 
cristaline. La încălzirea substanțelor amorfe, acestea se înmoaie şi se 
transformă progresiv în lichide; pentru aceste substanțe, transformarea 
solidului în lichid se face pe un interval de temperatură, care prezintă multă 
importanță în procesul de prelucrare la cald a maselor plastice şi sticlei. 

Substanțele cristaline se topesc la temperatură constantă, dacă 
presiunea exterioară este constantă, fără ca solidul să se moaie. În 
continuare va fi avută în vedere topirea substanţelor cristaline. 

Experiența arată că temperatura de topire depinde de presiune. 
Variația temperaturii de topire cu presiunea reprezintă curba de topire, а 
cărei pantă este dată de relația (8.13) a lui Clapeyron: 

dp _ AH 456 
AT Tavi Avi 
care se deduce 1а fel ca în cazul echilibrului de vaporizare. 

În (8.17), АН" este căldura latentă molară de topire, Т reprezintă 
temperatura de topire, AV! este variația volumului molar la topire, iar 
(dp/dT) are aceeaşi semnificaţie ca în procesul de vaporizare, fiind panta 
curbei de topire. 

Substanțele cristaline se topesc endoterm (AH'>0),cu mărirea 
dezordinii ры = АНУ Т >0). Se cunoaşte o excepţie de la regula generală: 


(8.17) 


izotopul нез se topeşte exoterm (АН! <0), cu micşorare de dezordine, 
pentru că entropia lichidului este mai mică decât cea a solidului ($;<5,) . De 


altfel şi celălalt izotop, Неї, prezintă alte anomalii, $ 8.7, deoarece 
transformările sale de fază au loc la temperaturi foarte joase, în apropierea 
temperaturii de zero absolut. 

În procesul de topire, fazele solidă şi lichidă, în echilibru, au 
densități comparabile. De exemplu, în cazul apei, la temperatura de 
solidificare, pi = 1 р/ст?, ps = 0,917 g/cm?, iar volumele molare au valorile: 
У; = 18 cm/mol, V= 19,6 ст 3/mol. 

29 


De aceea relaţia (8.15) este inaplicabilă proceselor de topire sau 
solidificare. 

Puţine substanțe se topesc cu micşorare de volum (gheaţa, fonta, 
bismutul, galiul, trioxidul de bor (B203), 5-а.), fig 8.5. 

Topirea acestor substanţe (numite exceptii) se caracterizează prin: 

біп timpul topirii solidul pluteşte pe lichidul corespunzător, fig.8.5, 
deoarece р;<рі, V>Vi şi AV'= Vi -У;<0; 

* aplicând legea lui Arhimede 

m.g = Mag; = Ms = M,a 

rezultă că masa т; a solidului (haşurat orizontal şi vertical) este egală си 
masa lichidului dezlocuit, mia, (haşurat orizontal). De aceea, în timpul 
topirii, nivelul lichidului nu se schimbă, iar partea haşurată vertical 
reprezintă scăderea de volum la topire (sau creşterea de volum la 
solidificare, AVS); 

* în procesul de topire, aceste aceste substanțe primesc lucrul Lp 

І,--р(Уі-У.) >0 (8.18) 
care este pozitiv şi neglijabil, pentru că cele două faze au volume 
comparabile; 

edin (8.17) rezultă că 

AH'>0, T > 0, AV'< 0, dp/dT < 0, рл, TN 
panta curbei de topire este negativă. La aceste substanțe, pe măsură ce 
presiunea creşte, temperatura de topire scade, curba TA, fig.8.2. 
i Majoritatea substanţelor se 
topesc cu mărire de volum: 
Уі> Vs, р <р», 
АУ" -У|-У,>0 

Deoarece р; >р, rezultă că 
în timpul topirii solidul se găseşte 
la fundul vasului, iar nivelul 
lichidului creşte. 

Lucrul izoterm-izobar 
implicat în procesul de topire este 
Fig.8.5. Topirea substanţelor cu micşorarea efectuat: din (8.18) se obţine Lp< 
de volum. În timpul topirii acestea plutesc. 0. 


Procedând ca mai sus, 
rezultă că panta curbei de topire este pozitivă, dp/dT > 0, adică temperatura 
de topire creşte cu presiunea, după curba TA, fig.8.6. 

Curba de topire TA este de fapt o dreaptă aproape verticală, puţin 
aplecată spre dreapta pentru substanţele care se topesc cu mărire de volum, 
fig.8.6, sau puţin înclinată la stânga, pentru substanțele care se topesc cu 
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micşorare de volum, fig.8.2. De aceea temperatura normală de topire ТӘ, la 


presiunea exterioară ро = 1 atm, diferă foarte puţin de temperatura punctului 
triplu Тт, prin câteva miimi de grad, exemplul 8.2. 

La majoritatea substanțelor, 
presiunea de vapori la punctul triplu 
pr este mai mică decât presiunea 
exterioară po= 1 atm, ca în fig.8.6. 
Prin încălzirea acestor substanţe într- 
un уаз deschis, la presiunea 
atmosferică, aceste substanțe mai 


întâi se topesc la temperatura Тү şi 
apoi fierb când temperatura atinge 
valoarea ТР. 


În cazul câtorva substanțe 
(dioxidul de carbon solid, acetilena Fig.8.6. Diagrama de faze a substanţelor 
solidă,...) presiunea de vapori la care se topesc cu mărire de volum. 
punctul triplu pr este mai mare decât Notaţia şi semnificaţiile curbelor sunt 
presiunea atmosferică pa. Aceste aceleaşi ca în fig.8.2. 
substanţe pot fi topite numai prin încălzire sub presiune (p>pr). 

Curba de topire TA are un capăt la punctul triplu, iar celălalt capăt 
nu se cunoaşte, cu toate că s-au făcut determinări la presiuni foarte mari 
(milioane de atmosfere). Chiar la aceste presiuni enorme, s-au păstrat 
diferenţele dintre solid şi lichid (spre deosebire de situaţia de la punctul 
critic, când dispar diferenţele dintre fazele aflate în echilibru). 

Exemplul 8.2. Pentru gheaţă, căldura de topire АН! = 6,0095 kJ/mol. 
Densităţile celor două faze, în echilibru, au valorile р = 1 g/cm? şi ps= 0,917 
g/cm’. 

Folosind aceste date, să se calculeze panta curbei de topire, dT/dp. 
Comentarii. 

Rezolvare. Se foloseşte ecuația lui Clapeyron, (8.17), sub forma 
inversată: 


ат ТАУ! 
dp ан! 
avt=M 4-4 -180 -i)e ста? /mol 
рі Ps 1 0,917 
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=6 
AT __273,15.1,6310_ _ —7,4171078 (K.m2)/N 


ар 6,0095.102 
Rezultatul obţinut arată că la creşterea presiunii cu 1 N/m, 
temperatura de topire scade cu 7,41.10%К. Observând că: 
1 atm = 760 mm Hg = 101325 N/m? 
se obține: 
dT/dp = -7,41.10%. 101325 = -0,0075 K/atm 
La creşterea presiunii cu 1 atm, temperatura de topire scade cu 
0,0075 K (sau 0,0075*C). 
În cazul apei, aflată Іа punctul triplu (tr = 0,01*C, pr = 4,58 mm Не), 
presiunea creşte cu Ap = 760-5 = 755 mm Hg: 
760 mm Hg ........ 0,0075 К 
755 mm Hg ........ х і->х-0,0075К 
La creşterea presiunii de la pr = 4,58 mm Hg la ро- 760 mm Hg, 
temperatura de topire scade tot cu 0,0075°С. De aceea, apa, lipsită de aer 


dizolvat, ar trebui să se solidifice la temperatura 10 = 0,01- 0,0075 = 


0,0025°С. Prezenţa aerului dizolvat în apă, la saturație, face ca temperatura 
să scadă cu încă 0,0025*C, v. exemplul 9.3. De aceea, în natură, apa se 
solidifică la t? = 0°C = 273,15 К. 

Exemplul 8.3. Folosind datele din exemplul precedent, să se 
calculeze AH, AVS, АС” А5, AG” şi ЛЕ“ în procesul de solidificare a unei 
mase m = 1 kg apă: 

а) la punctul triplu, рт = 4,58 mm Hg, tr = 0,01°С; 

b) la presiunea atmosferică, po= 1 atm, t$ = 0°С. 

Rezolvare. а) АН? = -6,0095(1000/18,02) = -333,5 kJ/kg; 

АУ? = 1,63(1000/18,02) = 90,5 ст? Ке; 

ЛО? = АН? — рт AV*= -333,5 — (4,58/760)101325.90,5.10° = 

= -333,5 kJ/kg; 

AS" = АН°/Тт = -333,5/273,16 = - 1,22 KJ/(kg.K); 

АС = 0 (ре toată curba de solidificare); 

ЛЕ = Аб? – pr АУ? = – рт АУ? = -(4,58/760)101325.90,5.10€ = 

= -5,53.10° J/kg. 

АЕ? reprezintă lucrul efectuat în procesul de solidificare, care este 
neglijabil, datorită creşterii mici a volumului. Creşterea de volum este 
suficientă pentra a sparge o sticlă în care se solidifică apa pe timpul iernii. 


b) Înlocuind pr cu po şi tr cu 40, mărimile de mai sus rămân 
practic aceleaşi. 
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8.3. Echilibrul de sublimare 


a) Fenomen. Relaţii. Sublimarea este un proces endoterm, prin 
care o substanță solidă, la încălzire, se transformă direct în vapori saturați. 
Procesul de sublimare poate fi imaginat în două etape: 

t У 


АН АН А 
Solid ------Б Lichid ——————У» Vapori saturați 
endo endo A 


жете азық, 


În prima etapă solidul se topeşte şi absoarbe căldura latentă molară 
de topire АН“; în etapa a doua, lichidul, primind căldura de vaporizare АН”, 
se transformă în vapori. 

Din ciclul de mai sus rezultă: 


АН?= AH! + АН" (8.19) 
sau pentru 1 kg de substanță: 
М = +)” (8.20) 


Relaţiile de mai sus sunt riguroase la punctul triplu, unde pot avea 
loc toate cele trei procese. Pentru alte valori ale temperaturii, ele sunt 
aproximative. 

Procesul invers sublimării se numeşte desublimare şi are loc cu 
degajare de căldură; în acest caz relaţiile anterioare se înmulţesc cu (-1) şi 
devin: 

АН = АҢ“ Æ АН" ; 24» =) + 25 

Revenind 1а incinta din fig. 8.1, în care se găseşte apă la punctul 
triplu Т (pr = 4,58 mm Hg, tr = 0,019С), dacă se continuă procesul de răcire, 
temperatura rămâne constantă până la solidificarea integrală a lichidului, 
când în vas rămâne faza solidă în echilibru cu vaporii saturați. 

Continuând apoi răcirea, temperatura scade, iar vaporii se transformă 
direct în solid (desublimează); de aceea presiunea p din incintă scade 
continuu, după curba Т->О, fig.8.2. 

Deplasarea echilibrului este în acord şi cu principiul Le 
Chatelier: la scăderea temperaturii, echilibrul se deplasează în sensul 
procesului exoterm. 

Curba ТО se numeşte curbă de sublimare; ea exprimă variaţia 
presiunii de vapori a solidului cu temperatura (sau variaţia temperaturii de 
sublimare cu presiunea). 

Panta curbei de sublimare este dată de relația (8.13) a lui Clapeyron, 
care se deduce similar ca în cazul echilibrului de vaporizare: 
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dp _ АН” 
ат тлу 
Variația de volum Іа sublimare se poate aproxima prin: 
AV» = V, — V, = Уу= ВТ/р 
Din ultimele două relaţii se obține ecuaţia Clapeyron-Clausius, 
valabilă pe toată curba de sublimare TO: 
dinp _ АНЗ? 
dT RT? 
În cazul echilibrului de sublimare, în tabele se găsesc date similare 
cu cele de la echilibrul de vaporizare. Şi de această dată, variația presiunii 
de vapori a solidului cu temperatura se exprimă prin relațiile (8.8) şi (8.9), 
care se valorifică similar ca în cazul vaporizării, exemplul 8.1, punctul a). 
Majoritatea substanţelor solide au presiuni de vapori foarte mici, 
adică pr« 1 mm Hg. Puţine substanţe solide au presiuni de câțiva mm Hg, în 
condiţii uzuale de temperatură: 
gheață (0 = 0° C): tr = 0,01°С, pr = 4,58 mm Hg; 
naftalină (t? = 80,3° C) : t = 50,1°C, р = 1 mm Hg; 


iod (t? = 113,7°С) :t = 73,2%, р = 10 mm Hg. 


(8.21) 


(8.22) 


Lab fiecare substanţă este indicată temperatura normală de topire te, 


la presiunea exterioară po= 1 atm. 

La încălzirea acestor substanțe, în vas deschis, la presiunea 
exterioară po= 1 atm, acestea se topesc şi nu sublimează. 

Există foarte puţine substanțe solide, care la punctul triplu au o 
presiune de vapori mai mare decât presiunea atmosferică, adică pr> po = 1 
atm. Iată câteva exemple: As), Р, C2H2¢), СО) (sau zăpada carbonică, 
datorită aspectului substanței solide), etc. În cazul СО: tr = -56,5°C, pr = 
5,28 at. La temperatura % = -76,3°С, presiunea de vapori a solidului аге 
valoarea po = 1 atm. De aceea, încălzind substanța solidă intr-un vas deschis, 
la presiunea exterioară ро = 1 atm, temperatura creşte până la to = -76,3°С, 
când presiunea de vapori egalează presiunea exterioară po = | atm; apoi 
solidul sublimează la temperatură constantă, fenomenul fiind asemănător cu 
cel corespunzător fierberii unui lichid. 

Pe baza acestui fenomen, zăpada carbonică se foloseşte pentru 
obţinerea temperaturilor joase (-76,3°С), în sole de răcire. 

b) Influenţa presiunii exterioare asupra _echilibrelor de 

vaporizare şi sublimare 
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În paragrafele anterioare, ambele faze, aflate la echilibru, se găseau 
la aceeaşi presiune p. 

Asupra fazei condensate (lichid sau solid) se poate exercita o 
presiune suplimentară AP, cu ajutorul unui piston semipermeabil sau 
folosind un gaz inert sub presiune, fig.8.7. 

În absenţa presiunii suplimentare AP, presiunea vaporilor saturați 
este р; exercitând presiunea suplimentară AP, presiunea vaporilor saturați 
creşte la valoarea p*. Explicaţia constă în aceea că prin comprimarea 
izotermă a fazei condensate, potenţialul chimic al acesteia creşte, după cum 
rezultă şi din (5.19); de aceea moleculele fazei condensate tind să treacă în 
vapori, de ia potențial chimic mare la potenţial chimic mic. 


presiune 
AP 


“= 


Vapori Vapori saturați (p*) 
saturați plus gaz inert sub 
p* presiunea (AP) 


Lichid sau solid. 
Р=р*+АР 


Lichid sau solid 
P=p*+ AP 


Fig.8.7. Influenţa presiunii suplimentare AP asupra echilibrelor de 
vaporizare şi sublimare. Presiunea suplimentară AP se poate exercita 
asupra fazei condensate а) cu ajutorul unui piston permeabi! numai 
pentru vapori, sau b) folosind un gaz inert presurizat. Faza condensată, 
supusă unei presiuni suplimentare, are presiunea de vapori p* mai mare. 


În aceste condiţii faza condensată se află 1а presiunea 


P=p* +AP (8.23) 
iar relaţia (8.11), de la echilibrul de vaporizare, trebuie scrisă sub forma: 
ҮР — SdT = Ууар - 5,47 (8.24) 
La temperatură constantă se obține: 
(=) см е 
ар т У, 
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Deoarece V; /V, > 0, rezultă că presiunea de vapori р creşte cu 
presiunea exterioară AP, la T = ct. 

În plus, pe curba de vaporizare ТЭС, fig.8.2: 

ТЯ, pA, Vi Я, VN, (Ү,/У)Я, (dp/dP) я 

Rezultă că influența presiunii suplimentare este mai таге în 
vecinătatea punctului critic C şi mult mai mică în apropierea punctului triplu 
T; 

În aproximația У, = RT/p, din (8.25) se obține: 


dl У 
арі 1. (8.26) 
ар J, RT 
sau, prin integrare: 
ж ж АР 
р dinp - 1р ш dP 
RT 
Final se obține: 
в” Y 
în — = —(p* +AP — 8.27 
р O RT (р р) (8.27) 


Pentru valori nu prea mari ale presiunii suplimentare AP şi în 
apropierea punctului triplu, diferența (p*-p) este mică şi se poate neglija în 
sumă, iar (8.27) devine: 


iu Dee VIE 
p RT 
sau sub formă exponențială: 
УАР 
p*=pe ЕТ (8.28) 


Dacă presiunea aplicată fazei condensate este constantă, P= ct, din 
(8.24) rezuită: 


(2) -5,-5і AS" АН (8.29) 
Р 


ат У, У, ТУ 
Înlocuind У, = RT/p, se obține din nou ecuaţia (8.15) a lui 
Clapeyron-Clausius. 
La efectuarea calculelor, prezintă importanță (8.28) şi (8.25). 
Pentru echilibrul de sublimare, (8.25) devine: 
У, 
dp ш--5- (8.30) 
ар /т У; 
Deoarece Vy» Уу, rezultă că influența presiunii suplimentare АР 
asupra presiunii de vapori p a solidului, este mult mai mică decât în cazul 
echilibrului de vaporizare. 


У 
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Calculele se fac de obicei cu (8.28), care în acest caz devine: 
У$АР 


p*=pe RI (8.31) 


8.4. Stări metastabile corespunzătoare transformărilor de fază 


Starea metastabilă este o stare de neechilibru, care se poate realiza 
practic, dacă se lucrează cu anumite precauţii; starea metastabilă poate avea 
о viață mai lungă sau mai scurtă, în funcţie de natura procesului şi de 
condiţiile concrete în care se realizează experimentul. 

În cazul transformărilor de fază, se pot realiza stările metastabile de 
lichid subrăcit, lichid supraîncălzit şi de vapori suprasaturaţi. 

a) Lichid subrăcit (sau suprarăcit). 

La răcirea substanţei lichide au loc procesele exoterme din fig.8.8, 

care implică numai stări de echilibru: А-эВ, răcirea lichidului; В->С, 


solidificare la temperatura t$ ; C—>D, răcirea solidului rezultat. 


În punctul B începe 
solidificarea, la temperatura 


normală de solidificare t$, 
proces care se termină în punctul 
С. 

Dacă lichidul şi vasul 
sunt curate, se constată că în 
punctul В nu apar primele 
cristale de solid, iar lichidul 
continuă să se răcească, procesul 
В-ЭМ. Pe segmentul punctat 
В-ЭМ se realizează starea 245. Жек 
metastabilă de lichid suprarăcit. Fi 12.8.8. Variația temperaturii гїп timp, la 

Lichidul se numeşte cirea izobară (po=latm) a unui lichid. 
subrăcit, dacă are о temperatură mai mică decit temperatura ае 
solidificare, la presiunea de lucru. 

Procedând astfel, orice lichid poate fi suprarăcit frecvent cu câteva 
grade sau chiar mai mult. 

Suprarăcirea nu se poate împinge prea departe, deoarece pe măsură 
ce temperatura scade, probabilitatea de apariție a germenilor cristalini 
creşte. Dacă germenii apar în punctul M, atunci o parte din lichidul subrăcit 
se solidifică brusc, cu degajare de căldură, iar temperatura creşte după 
verticala M—N, starea finală a sistemului fiind de echilibru, pe palierul BC. 
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În fig 8.9 este prezentată starea de lichid subrăcit, în variabilele p-T. 


С 
Lichid 


Fig.8.9. Diagrama de faze a substanţelor 
care se topesc cu micşorare de volum. 
Curba punctată TM corespunde lichidului 
subrăcit, iar segmentul de dreaptă EF 
vaporilor suprasaturaţi. 


Răcind lichidul aflat în 
incinta din fig.8.1, dacă lichidul 
şi vasul sunt curate, este posibil 
ca lichidul să nu înceapă 
solidificarea la punctul triplu T; 
lichidul continuă să se răcească 
după curba punctată Т->М, ре 
care se realizează starea 
metastbilă de lichid subrăcit. 

Se observă că la aceeași 
temperatură Т; starea 
metastabilă (lichidul subrăcit) 
are o presiune de vapori mai 
mare decât starea stabilă 
(solidă). іп plus, lichidul 
subrăcit apare în domeniul în 
care este stabilă faza solidă. 


Interesant este şi faptul că, fenomenul invers, de supratopire, prin 
care solidul ar putea fi încălzit la o temperatură mai mare decât temperatura 
de topire, la presiunea de lucru, nu a fost pus în evidență. 

b) Lichid supraîncălzit. Încălzind izobar (po= 1 atm) un lichid, într- 
un vas deschis, procesul А-В, fig.8.10, presiunea de vapori crește continuu 
cu temperatura, până când egalează presiunea exterioară ро, la temperatura 


> 


- 
-льФ% 


ы 


l8 с 


<--- 


timp 
Fig.8.10. Variația temperaturii 1 cu timpul, 
la încălzirea izobară (po=latm) a unui lichid. 
Pe segmental punctat BM se realizează 
starea metastabilă de lichid supraîncălzit. 
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normală de fierbere їр. Apoi 


temperatura rămâne constantă, 
palierul ВәС, până la 
transformarea totală a lichidului 
în vapori, prin fierbere. 
Succesiunea de procese 
А-ЭВ-ЭС implică numai stări 
de echilibru. 

Dacă lichidul şi vasul 
sunt curate, se constată că 
lichidul se poate încălzi la o 
temperatură t mai mare decât 


te, segmentul punctat В->М. 


Pe acest segment se obține 


starea metastabilă de lichid supraîncălzit.? 

Lichidul este supraîncălzit, dacă are o temperatură mai mare decât 
temperatura de fierbere, la presiunea de lucru. 

Starea metastabilă de lichid supraîncălzit se realizează în domeniul 
în care starea stabilă (de echilibru) a sistemului corespunde vaporilor 
nesaturați. 

Fenomenul de supraîncălzire se evită în practică prin introducerea de 
porțelan poros. Dacă porțelanul se introduce în punctul М, atunci se constată 
о fierbere foarte intensă, cu absorbție de căldură, care micşorează 


temperatura lichidului până la valoarea de echilibru t? , palierul В->С. 
f 


с) Vapori suprasaturaţi. Dacă corpul de pompă din fig.8.1 conţine о 
cantitate mică de lichid (p<p.), iar starea iniţială corespunde punctului D, 
fig.8.9, atunci, la încălzirea izocoră a sistemului, au loc procesele de 
vaporizare şi dilataţie ale fazei lichide; în punctul E vasul se umple cu 
vapori саге în continuare se încălzesc izocor după dreapta Е->С, cu 
prelungire în origine. Succesiunea de procese О->Е->С implică numai stări 
de echilibru. 

La răcirea sistemului, ar trebui să aibă loc procesele inverse; astfel, 
în punctul E trebuie să apară prima picătură de lichid, cînd vaporii nesaturaţi 
(С->Е) se transformă în vapori saturați. 

În absența germenilor de condensare, în punctul E nu apare lichid, 
iar vaporii continuă să se răcească izocor pe porțiunea punctată Е-эЕ, cu 
prelungire în origine. Pe segmentul punctat Е-Е se realizează starea 
metastabilă de vapori suprasaturați. 

Vaporii se numesc suprasaturaţi, dacă la orice temperatură Т au о 
presiune mai mare decât presiunea vaporilor saturați. 

Starea metastabilă de vapori suprasaturați se realizează în domeniui 
în care este stabilă starea lichidă a substanței. 


8.5. Diagrama de faze a sistemelor cu un component 


În fig.8.2 şi fig.8.6 sunt prezentate diagramele de faze ale sistemelor 
cu un component. Calitativ, cele două diagrame diferă prin panta curbei de 
topire, care în primul caz este negativă, iar în al doilea pozitivă. 

În funcţie de valorile temperaturii şi presiunii, substanța poate fi 
solidă, lichidă, în stare de vapori nesaturaţi sau de gaz. 

În domeniul cu temperaturi scăzute şi presiuni mari, substanța este 
solidă. Dimpotrivă, la temperaturi ridicate şi presiuni mici, substanța se află 
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în stare de vapori nesaturaţi sau de gaz. Starea gazoasă apare la temperaturi 
mai mari decât temperatura critică T., indiferent de valoarea presiunii. 

În domeniul cu valori intermediare ale temperaturii şi presiunii, 
substanța este în stare lichidă. 

Aplicând legea fazelor (7.13) în oricare dintre aceste domenii, / = (с- 
r-f)+2 = (1-0-1) + 2- 2, se obţine că sistemul este divariant; înseamnă că se 
pot modifica arbitrar temperatura T şi presiunea p (în limitele fiecărui 
domeniu), fără ca numărul de faze să se schimbe. 

Domeniile sunt separate prin curbele de sublimare (TO), de 
vaporizare (TC) şi de topire (TA). Pe fiecare dintre curbe sistemul conţine 
două faze în echilibru. Din legea fazelor rezultă că sistemul este 
monovariant; numai un parametru (Т sau р) se poate modifica arbitrar, 
pentru că cel de al doilea rezultă din ecuaţia curbei. 

În punctul critic C, sistemul trece de la difazic la monofazic, iar 
varianța se modifică de la / =1 la / =2. 

Cele trei curbe se întâlnesc în punctul triplu T, în care sistemul este 
constituit din trei faze în echilibru: s <> / vapori saturați. Aplicând legea 
fazelor se obţine că sistemul este invariant; pentru ca sistemul să-şi păstreze 
toate fazele, este necesar ca presiunea pr şi temperatura Тт să nu se 
modifice; dacă se modifică unul din cei doi parametri, sau amândoi, 
sistemul pierde cel puţin o fază. 

Din legea fazelor rezultă şi faptul că numărul maxim de faze, la 
echilibru, în sistemele monocomponente (с=1), are valoarea finax= 3, situaţie 
care se întâmplă la punctul triplu, unde varianța este minimă, /min = 0. 

Din discuţia de mai sus rezultă că termenii de gaz, vapori nesaturaţi, 
vapori saturați şi vapori suprasaturaţi trebuie folosiţi cu discernământ. 

Diagrama de faze este mai complexă, când substanța solidă prezintă 
mai multe forme alotrope, situație frecvent întâlnită. 

În fig 8.11 este prezentată diagrama de faze a apei, la presiuni joase, 
presiuni medii şi presiuni mari. 

La presiuni mari, există şase forme de gheață cristalină, notate cu i, 
П, Ш, У, VI, şi VII. Gheaţa VII se realizează la presiuni mai mari de 20000 
atm şi poate atinge temperatura de topire 100°С. Gheaţa IV, întrezărită, s-a 
dovedit a nu fi o formă alotropică stabilă. Gheaţa 1 este forma alotropică 
stabilă în condiţii obişnuite de temperatură şi presiune; ea se topeşte cu 
micşorare de volum, iar panta curbei de topire este negativă. Celelalte tipuri 
de gheaţă (ТП, У, VI şi VII) se topesc cu mărire de volum, iar temperatura 
de topire creşte cu presiunea. Gheaţa П nu poate fi în echilibru cu lichidul 
(nu se topeşte). 

În afara punctului triplu Т, fig.8.11.a, în fig.8.11.c mai apar încă şase 
puncte triple, fiecare punct triplu fiind la intersecția a trei curbe. 
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Variația temperaturii си presiunea, la transformarea unei forme 
alotrope în alta, este dată de relaţia (8.17) a lui Clapeyron: 
Ара АН. 
ат ТАУ 
în care АН este căldura latentă molară corespunzătoare schimbării de 
stare alotropică, AV reprezintă variația de volum, iar T este temperatura la 
care are loc procesul. 


м 
T 
с 
Уарогі 
nesaturați 
40 
30 
Fig.8.11. Diagrama de faze a apei 
Е a) la presiuni joase, b) la presiuni 
45 20 medii şi с) la presiuni mari: 
о 


Т — punct triplu, С- punct critic. 


10 Lichid 


-100° -50° 0% 50° 100°С 


În toate punctele triple sistemul este invariant. 

Pentru oricare dintre aceste puncte, masele fazelor se pot schimba 
prin procese convenabile de transformare de fază, dar compoziţiile tuturor 
fazelor rămân aceleaşi. Asemenea stări de echilibru, definite în $ 7.4, se 
numesc stări indiferente. Rezultă că în oricare dintre punctele triple se 
realizează stări de echilibru indiferent. 

De asemenea, pe curbele de transformare de fază, cu varianța /=1, se 
realizează stări de echilibru indiferent. 
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Rezultatele de mai sus se pot generaliza sub forma: toate sistemele 
invariante sau monovariante, cu două sau mai multe faze, în care au loc 
procese fizice sau chimice, care modifică masele fazelor fără să schimbe 
compoziţiile acestora, se găsesc în stare de echilibru indiferent. 


8.6. Transformări de specia І 


Transformările de specia 1 sunt: fierberea (condensarea), topirea 
(solidificarea), sublimarea (desublimarea) şi schimbarea de stare alotropică. 

În toate aceste procese, mărimile molare V, Н, S şi С, se modifică 
prin salt, fig.8.12, la temperatura de transformare notată cu Ti. De exemplu 
la fierbere volumul creşte de Іа V, (volumul lichidului) la У (volumul 
vaporilor saturați), ş.a.m.d. pentru celelalte mărimi în alte transformări de 
specia 1. Dreptele 1 şi 2 din figură, uşor crescătoare, arată că mărimile 
menționate cresc cu temperatura. 


УН, 
5,с, 


Fig.8.12. Variaţiile mărimilor У, H, S Fig.8.13. Variația entalpiei libere G cu 
şi C, cu temperatura T, la р-сі, pentru temperatura Т, la p=ct, pentru 
transformările de specia І; cifrele 1 şi transformările de specia 1. 

2 se referă la cele două faze, aflate în Pantele celor două drepte sunt în acord 
echilibru, la temperatura de 


latja S= дс к? ai 
transformare Ty. cu гејафа 5 = эт)" ga, din 


p 
care rezultă $>$,. 


Variația entalpiei libere С cu temperatura Т este prezentată în 
fig.8.13. La temperatura de transformare Тү, entalpiile libere ale celor două 
faze sunt egale, Су= С, încât AG = 0. 

Dacă se au în vedere relaţiile (5.18), (5.19) şi (5.21) 
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РЕБЕ РОЈ 


deoarece S,V şi Н se modifică prin salt, rezultă că şi derivatele de ordinul 
unu ale lui С se modifică prin зай. 

La toate aceste transformări se aplică relația lui Clapeyron, (8.13); în 
cazul echilibrelor de sublimare sau vaporizare la temperaturi joase, se pot 
folosi şi ecuaţiile Clapeyron-Clausius, (8.22) respectiv (8.15) . 


8.7. Transformări de specia П. Relaţiile lui Ehrenfest 


În cazul transformărilor de specia П, mărimile У, Н, S, С, şi б se 
modifică cu temperatura T ca în fig.8.14. 


Т, ДЕ 


Fig.8.14. Уагіа Ше mărimilor У, Н, S, С, şi С cu temperatura T, la 
p=ct, pentru transformările de specia II. 


Se constată că la temperatura de tranasformare Tu: 
Уі-У;,->АУ-0;Н,-Н;,->АН-0 } (8.32) 
5,= S2, >AS =0;С1+=С,,—АС=0 

Aceste procese au loc fără variaţie de volum (AV = 0), fără efect 
termic (AH = 0) şi fără variaţie de dezordine (AS = 0). Condiţia AG = 0, se 
regăseşte la toate echilibrele fizice sau chimice. 

Căldura molară izobară Ср, în vecinătatea temperaturii de 
transformare Т; se modifică după o curbă, care are forma literei А 
(lambda). La temperatura de transformare Тү, căldura molară Су atinge 
valori foarte mari. 

În ce priveşte variaţia lui G cu T, la temperatura de transformare, 
curba prezintă un punct de inflexiune. Rezultă că se modifică prin salt 
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(9°6/ дт pe Dacă avem în vedere curbele de variație pentru V, S, şi H, 


fig.8.14, se observă că la temperatura de transformare se modifică prin salt 
ôV /ôT,ðS/ƏT şi ӘН /ӘТ;діп (5.18) şi (5.19) rezultă că la transformările 
de specia П se modifică prin salt derivatele de ordinul П ale lui С în raport 
cu parametrii asociați, Т şi p. 

În cazul transformărilor de 
specia П, derivatele volumului se 
modifică prin salt; de aceea l 
coeficienții de dilatație о’ şi de 
compresibilitate izotermă ут, definiți 
prin (2.60) respectiv (2.64), se 
modifică prin salt; variațiile acestor 
coeficienţi, la temperatura de 
transformare Ty, au valorile: 


para 
magnetism 


fero 


magnetism 
Аа'= 1 дАУ (8.33) 
У(9Т р 
Т, Т, 
1 (ДАУ ы 
Ахт = ШЕ р | (8.34) Fig.8.15. Variația magnetizării 
i T de saturație 1, cu temperatura Т; 
Din (8.32) rezultă: Т, reprezintă temperatura Curie. 


(2) ana (22) ap=0 
дт р др Jr 


ЕЗ ат+[®=) dp=0 
дт р др Jr 


Ținând cont de (4.41), (4.42), (8.33) şi (8.34), relațiile precedente devin: 


VAa'.dT — VAxq.dp = 0 Aa'.dT = Ayr -dp 
АС GAV sau încă: AC 
Рат- | ар=0 ат = VAa'.dp 

T p T 

Din sistemul de mai sus se obțin relațiile lui Ehrenfest 

' n2 
ар _ до’ (8.35) ; АС = TV(4a') (8.36) 
dT Аут AXT 


în care ecuația (8.35) exprimă variația temperaturii T cu presiunea p, în 
cazul transformărilor de specia II-a. 


Exemplul cel mai cunoscut al unei transformări de specia II-a este 
tranziția unei substanțe solide cristaline de la proprietăţi feromagnetice la 
proprietăți paramagnetice, fig.8.15. 

Încălzind izobar о substanță feromagnetică, magnetizarea de 
saturație 1; scade după curba din figura alăturată. Când se atinge temperatura 
То - numită temperatură Curie - proprietăţile feromagnetice dispar, iar 
substanța devine paramagnetică. La această temperatură аге loc 
transformarea de specia П-а. 


Asemenea transformări apar şi în cazul heliului lichid. Неї ѕе 
găseşte în stare solidă la presiuni mai mari de 20 atm. La temperaturi joase, 
curba de topire DE se termină printr-un palier, cu panta nulă, dp/dT = 0. Din 
(8.17) rezultă că variaţia de entropie la topire, AS“, este nulă; acest lucru este 
în acord şi cu principiul III al termodinamicii, relaţia (6.2). 

La fel se întâmplă şi în 
cazul curbei de vaporizare AC, 
care la temperaturi joase este 
tangentă la axa temperaturii, 
punctul A. 

În cazul Не“, cele două 
curbe nu se întâlnesc la punctul 
triplu, cum se întâmplă la celelalte 
substanțe (Hef nu are punct 
triplu). 

Între cele două curbe, Не“ 
este în stare lichidă. 

În funcţie de valorile 


Fig.8.16. Diagrama de faze a Неї: temperaturii şi presiunii, există 

AC — curba de vaporizare; С — punct două forme alotrope lichide, 

critic; DE — curba de topire; BD — notate cu Zichid I şi lichid П. 

variația temperaturii de transformare Transformarea unei forme іп 

cu presiunea: B(tp=2,18K, рв=38,6 cealaltă se face după dreapta BD 

mm Hg), О(Ть=1,78К, ро-29,96 atm). şi reprezintă o transformare de 
specia II-a. 


Heliul lichid П este 
suprafluid şi are o conductibilitate termică mult mai mare decât metalele sau 
decât heliul I. 


CAPITOLUL ІХ 


SOLUȚII DILUATE IDEALE. ECHILIBRUL SOLUȚIE- 
SOLVENT 


Soluţiile diluate rezultă prin dizolvarea unor cantități mici de solvat 
într-o cantitate mare de solvent, astfel încât гаспа molară a substanței 
dizolvate x2< 0,01. 

Substanțele se pot dizolva molecular (uree în apă, zaharuri іп apă, 
etc) sau ionic (săruri sau alți electroliți în apă sau alți solvenţi polari). 

În aceste soluţii solventul este volatil, iar solvatul nevolatil. De 
aceea, la fierbere sau evaporare, în faza de vapori trece numai solventul, iar 
soluţia lichidă rămasă se concentrează continuu, uneori până la saturație. 

Invers, prin răcirea acestor soluţii, are loc solidificarea solventului, 
iar soluţiile rămase se concentrează; de aci şi denumirea de echilibrul 
soluție-solvent. 


9.1. Expresia potențialului chimic 


În soluţiile ideale, pentru oricare бы componenți, potenţialul 
chimic p; se calculează cu 
relaţia (7.8): и,(Т,р,х,) 
ui(T,p,x;)= pf (T,p)+ RTInx;;i = Le 


unde p?(T,p) este chiar 
entalpia liberă Gi a 


componentului i pur, 
fig.9.1. 


În cazul soluțiilor Б 0 
diluate ideale, potenţialul 
chimic pu al solventului 
este dat de o relaţie 
asemănătoare, cu 
deosebirea са {таспа 
molară хү se înlocuie cu 
activitatea aj. 


In x; 


Fig.9.1. Variația potenţialului chimic иц; cu 
compoziţia х;, la Т-сі şi p=ct, pentru o soluție 
ideală. Panta dreptei: tga=RT. 
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uı(T,p,x1)= (Т.р) + RTinaj (9.1) 
Activitatea а; а solventului este de fapt о гасе molară corectată: 
ат = үх] (9.2) 
în саге ү este coeficientul de activitate а! solventului - о mărime 
adimensională, care depinde de temperatură, presiune şi compoziţie; rezultă 
că şi activitatea а) este adimensională şi depinde de parametrii menţionaţi. 
Relaţia (9.1) se mai poate scrie sub forma: 


и1(Т,р,ху) =н] (Т,р) + КТІ ху +RTIny; (9.3) 
sau încă, (7.8): 
ш = рії + Тру (9.4) 
їп саге Тін este potenţialul chimic al solventului, în soluții ideale. 
În fig.9.2 este prezentată variaţia potenţialului chimic ш си 
compoziţia. Dreapta intersectează axa verticală la valoarea шу (Т.р), саге 
este potenţialul chimic al solventului pur, egal cu entalpia liberă С (Т,р). 


(Т, px) 


Soluţie Soluţie 


reală diluată ж.т, р) = G, (7, р) 


ideală 


Іп хі 


Fig.9.2. Variația potenţialului chimic pu al 
solventului cu compoziția хі, la T=ct şi p=ct: 
a — abateri pozitive de la idealitate; 

b — abateri negative de la idealitate. 

Panta dreptei: tga=RT. 


Când soluţia este puţin concentrată (domeniul soluţiei diluate 
ideale), potenţialul chimic are aceeaşi expresie ca în sistemul ideal, adică: 


ш = pila =x; =1 
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La valori mai mari ale concentrației (domeniul soluţiei reale), apar 
abateri de la idealitate (dreapta punctată, pentru care tg o = ЕТ). 
Pentru unele soluţii, abaterile sunt pozitive, curba a, când: 
pa >ш а > хузур >l 
La alte soluţii, abaterile pot fi negative, curba b, adică: 
ш <н{% ар < xi <1 
Pentru substanța dizolvată, potențialul chimic u este dat de o relație 
asemănătoare cu (9.1): 
ж 
u2(T,p,x2) = 12 (Т,р) + RTInaz (9.5) 


їп саге ha (Т,р) depinde numai de temperatură şi presiune, dar este diferit 
de entalpia liberă G2(T,p) a solvatului pur. 

Deoarece activitatea solvatului аз = Y2 X2, relația (9.5) se mai poate 
scrie sub forma: 


шо = u3 +RTInx, +RTiny3 (9.6) 
sau încă: ; 
ў А ; Т,р,х,) 
— id Soluție Soluti zl Ры 
Баш +RTIny, (9.7) жоры Ea, ii 
Іп fig. 9.3 este prezentată ideală (Т, р) 
variaţia potențialului 


chimic ро cu compoziţia. În 

domeniul soluției diluate 

ideale, potenţialul аге 

aceeaşi expresie са în 

sistemul ideal 

H2 = pa +ҢТ1пх;› (9.8) 
adică: 

= цій, ау = x =1 
H2 = Ha 5а2 = X25Y2 = 


0 Іп хҙ 


; 22 Fig.9.3. Variația potenţialului chimic p al 

Р relungind această solvatului cu compoziţia хр, la T=ct şi p=ct. 
dreaptă, la intersecția Dreapta punctată, cu panta tga=RT, 
ordonatei se obține corespunde soluției ideale. Abaterile de la 
ш (T,p). Semnificaţia lui idealitate se exprimă prin curbele a sau b, care 
A au aceleaşi semnificaţii ca în fig.9.2. 
u2 rezultă din (9.8): 


ж 
хә > l;> u2 > u2 
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Înseamnă că u2 (T,p) este potențialul chimic al solvatului pur, aflat 


într-o stare ipotetică, în care distanțele dintre particule ar fi cele din soluția 
diluată. 

La concentrații mai mari ale soluției (domeniul soluției reale), apar 
abateri de la idealitate, exprimate prin curbele a sau b, care au aceleaşi 
semnificaţii ca în cazul solventului: 


curba a, abateri pozitive: p3 > цій az >x2%2 > l; 


curba b, abateri negative: из < pidas <х2,үз <1. 
În cazul soluțiilor ideale, diferenţiala potențialului chimic (7.8) este: 


am =( 2) атаи) ЕЗ ах; 
S-a) др Ут Oxi тр 


sau (5.18), (5.19): 
dx; 
du; = (CS; +RInx;)dT + Vidp+ кті 
Xi 
în care S; şi V; sunt entropia molară şi volumul molar, corespunzătoare 
substanței i pure, mărimi care depind numai de T şi p. 
Relația de mai sus se poate scrie (7.5): 
du; =-S;dT + V;dp+ RTdlnx; (9.9) 
unde Si este entropia molară parțială. 
Procedând similar, în cazul soluției reale se obține: 
du; =-S;dT + V;dp + RTdina; (9.10) 
în care у este volumul molar parţial al componentului i. 
Din (9.10) rezultă variaţia potenţialului chimic cu parametrii 


asociați: 
ІЗ ' s ЕЗ 
— =-S; (9.11) ; — -У; (9.12) 
| дт рьхі др T,xj | 


Ecuațiile (9.11) şi (9.12) sunt similare cu (5.18) şi (5.19). 
Pentru potenţialul chimic, relaţia Gibbs-Helmholtz, (5.21), devine: 


2 Е | __Hi 
дүш sat (9.13) 
E T өзі т? 


în care H; este entalpia molară parțială. 


În cazul potențialelor chimice, pentru o soluție binară, relația Gibbs- 
Duhem (1.10) devine: 
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хш + x2 йр = 0 
sau, la Т = ct şi р = ct, (9.10): 


хаіла, +x>dina2=0 (9.14) 
care se mai poate scrie sub forma: 
дпа дпа; 
х--- + X2 =0 (9.15) 
&х› м» дх› А» 


Introducând а= ү х; şi аз = үз Хо, din (9.15) rezultă: 


1 
ДЕ БЕ ЖЕ и) БЕЗ = 
ôx, T,p ді Jr р ду; Т,р ôx, Тр 


Observând că хі = 1 — x2, primele două derivate au valorile: 


Е ЛЕЙ Л aS ЕЗ H2) 21 
Ох, Jip Ха дх, тр x, 2 je х, (2х, ә х2 


Din ultimele relaţii se obţine: 


хі дү +x2 дүз = 0 (9.16) 
ôx T,p ôx T,p 


Ecuațiile (9.15) şi (9.16) reprezintă relațiile Gibbs-Duhem, 
exprimate prin activități respectiv prin coeficienți de activitate. Deoarece 
fracțiile molare x, şi хә sunt pozitive, rezultă că în ambele relații cele două 
derivate sunt de semn opus: înseamnă că dacă activitatea unui component 
creşte, pentru al doilea component activitatea scade; la fel stau lucrurile cu 
coeficienții de activitate yı şi үз. 


9.2. Scăderea presiunii de vapori a soluției față de solvent. 
Legea iui Raouit 


a) Fenomen. Relaţii. Experienţa arată că la orice temperatură T, 
presiunea de vapori p a soluţiei (punctul A) este mai mică decât presiunea 
de vapori р? corespunzătoare solventului (punctul В), fig.9.4. 


Raoult a arătat că, scăderea relativă a presiunii de vapori este egală 
cu /ғасһа molară x, a substanţei dizolvate: 


о = 
ВР 5% (917) 
РІ 
care se mai poate scrie sub forma (x2 = 1- х1): 
р=рүх| (9.18) 
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T T? Т, Т; Т 


Кір. 9.4. Curbele continui se referă la transformările de fază ale solventului, care se 
solidifică Ја temperatura T’ şi fierbe Іа Т е : 


Curbele punctate sunt pentru soluţia diluată, care se soliditică la o temperatură 
mai scăzută Т. şi fierbe la o temperatură mai mare, 7,. 


Relaţiile de mai sus sunt corecte dacă: 

+ soluția este diluată; 

% la vaporizare, în fază gazoasă trece numai solventul; 

+ substanţa se dizolvă molecular în solventul considerat. 

Dacă ia dizolvare substanţa ionizează total (săruri în apă), (9.17) 
devine: 


рр =р 
рү 
unde v reprezintă numărul de ioni rezultați la dizolvare (NaCl, у = 2; ЕеСІҙ, 
у=4;..). 

În acest caz scăderea presiunii de vapori este mai mare, deoarece 
concentraţia particulelor dizolvate (ioni) este de v ori mai mare decât în 
cazul dizolvării moleculare. 

b) Demonstraţie. La echilibru, potenţialul chimic al solventului are 
aceeaşi valoare în soluţia lichidă şi în faza gazoasă: 

шу = Gig 
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=ух›) (9.19) 


Diferențiind relația de mai sus se obţine: 


d Шыт а Сі, 
sau (9.10), (5.16): 
- S1 19T + Viadp + КТа һау = –51 gdT + V; gdp (9.20) 
La temperatură constantă (Т = ct, dT = 0) se obţine: 
ү; в. vi 1 
апау -------а 921 
1 ЕТ р (9.21) 


Volumul lichidului este mult mai mic decât cel al vaporilor: 
А Уш - Уы ш Vig z= RT/p 
Іп aceste aproximații (9.21) devine: 

d In a: = dp/p 


Раша =p 
1P 


Limita de jos a integralei se referă la solventul pur, pentru care 


şi prin integrare se obține: 


a = ху =1, când presiunea de vapori are valoarea P? > 
Final se obține: 
р 


Ша) -іп-- (9.22) 
o 
sau: 
р = рал 


Astfel, în аргохітайа а= ху, se regăseşte relaţia (9.18), care 
exprimă legea lui Raoult. 


9.3. Creşterea temperaturii de fierbere a soluţiei faţă de solvent, 
Ebulioscopie 


a) Fenomen. Relaţii. La aceeaşi temperatură T, soluţia are o presiune 
de vapori mai mică decât solventul; de aceea уа fierbe la o temperatură Тұ 


mai mare decât temperatura de fierbere тұ a solventului pur, fig. 9.4. 


Creşterea temperaturii de fierbere, ЛТ, este direct proporţională cu 
concentrația molală b a soluţiei: 
o 
АТ; = Тұ - T; = ЕБ (9.23) 
unde E reprezintă constanta ebulioscopică, о mărime care depinde numai 
de proprietăţile solventului şi nu este influențată de concentraţia soluţiei. 
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Concentrația molală b reprezintă cantitatea de solvat n) care se 
dizolvă într-un kilogram de solvent: 

212, ( ) _ moi solvat 

? 51  kg.solvent 


Dacă în (9.23) se face b = 1 mol/kg, rezultă ЛТ; = E; constanta 
ebulioscopică E reprezintă creşterea molală a temperaturii de fierbere. 
Pentru apă, constanta ebulioscopică are valoarea E = 0,513 (K.kg. 
solvent)/mol solvat, exemplul 9.1. 

Relația (9.23) este corectă dacă: 

+ soluţia este diluată; 

e substanța se dizolvă molecular; 

+ la fierbere, în faza de vapori trece numai solventul. 

Dacă substanța зе 
dizolvă ionic (săruri în apă), 
atunci (9.23) devine: 

AT; = vEb (9.25) 
unde v reprezintă numărul de 
ioni rezultați la dizolvare. 

De această dată creşterea 
temperaturii de fierbere este mai 
mare, deoarece concentrația 
particulelor dizolvate este de v 
ori mai mare. 


(9.24) 
mı 


Fenomenele care au loc timp 
la fierberea solventului au fost Fig. 9.5. Încălzirea şi fierberea solventului 
analizate anterior, $ 8.4, (А->В->С) respectiv a soluției 
fig.8.10. (А->В->О->Е->Е), într-un vas deschis, 1а 


Comportarea soluției la  po=latm. Segmentul punctat D—->M 
fierbere este diferită. Se corespunde soluției supraîncăizite. 
consideră o soluție diluată de 
NaCi, care se supune încălzirii şi apoi fierberii într-un vas deschis, la 
presiunea atmosferică р„= 1 atm. Soluția intră în fierbere în punctul D, la 
temperatura Тр, care este mai mare decât temperatura T? de fierbere a 


solventului pur, fig.9.5; diferența АТ se poate calcula cu (9.25). 

In timpul fierberii, vaporii se împrăștie în aer, iar soluția lichidă se 
concentrează continuu, procesul DE; de aceea temperatura de fierbere 
creşte continuu - în acord cu (9.25), până la atingerea saturației în punctul 
E. Apoi temperatura rămâne constantă, palierul Е-Е cu tg = 108,7, 
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deoarece vaporizarea solventului este însoțită de cristalizarea sării, fără 
schimbarea concentraţiei soluției saturate (28,5 Yom NaCl). 

Şi de această dată este posibilă obținerea stării metastabile de soluție 
supraîncălzită, segmentul punctat D—>M, care аге o temperatură mai mare 
decât temperatura de firbere Тү, la presiunea de lucru (у. şi $ 8.4). 

Determinarea temperaturii de fierbere Тү a soluţiei se face cu ajutorul 
unui aparat, numit ebulioscop, în care fierberea se face la presiunea 
atmosferică, cu deosebirea că vaporii formaţi sunt condensați continuu (într- 
un refrigerent ascendent) şi reîntorşi în fierbător, încât, în timpul fierberii, 
concentraţia soluţiei şi temperatura rămân constante, Т; = ct. 

b) Demonstraţie. La presiune constantă, din (9.20) rezultă: 


815-51 ASY 
dma; =- Ll aT =- aT 
RT T 
care se mai poate scrie (4.48) : 
АН 
Чшар=— 2 ат (9.26) 
RT 


unde AS; şi АН sunt variațiile de entropie respectiv entalpie, în procesul 
de vaporizare a solventului. 
Integrând (9.26) - 
АНУ т, 
Г 1 апа 1=- 1 ra 
R лт 


(limita de jos se referă la solvent, pentru care а= xı=1, când temperatura de 


fierbere este тр ) se obţine: 


ані 1 ану т,-тр 
Ina = -----|ш-------- 
R (Te т) к тұт? 
sau încă (9.23): 
АНУ AT 
арн (9.27) 
Te 


deoarece diferența dintre Tr şi тр este mică. În cazul soluţiilor diluate, 


a ху = 1-х, adică: 
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АНУ AT, 
In(1 —x2)= -- ғ 
К „re? 
Тұ 
Pentru valori mici ale Іші хр, se poate folosi аргохітайа: 
in (1 — x2) = -x2 
iar relația precedentă devine: 


АНУ AT, 
х, == (9.28) 
тр 
Observând că: 
M 
хз-- e 2 = 1201 _ьмр, (9.29) 
nı +з ПІ mı 


unde т este masa solventului, cu masa molară M;, din ultimele relații se 
obține: 


2 
RT? М, 
АТ ------ь (9.30) 
АН 
Relaţiile (9.23) şi (9.30) sunt identice dacă: 
2 
RT? Mı 
Е------ (9.31) 
AH) 


Se observă că în expresia constantei ebulioscopice E intră numai 
mărimile caracteristice solventului. 

Exemplul 9.1. Să se calculeze constanta ebulioscopică E pentru apă, 
ştiind că la presiunea po= 1 atm, temperatura de fierbere este 


тр = 373,15 K,iar căldura molară de vaporizare аге valoarea 
AR; = 40,67 kJ/mol. 
Rezolvare. se aplică (9.31): 
2 
та RT? Му 8,314.373,157.18,02.0 7 


E = 0,513 (K.kg)/mol 
AH; 40,67.10 
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9.4. Scăderea temperaturii de solidificare a soluţiei faţă de solvent. 
Crioscopie 


a) Fenomen. Solventul se solidifică totdeauna Іа temperatura 


constantă то „ 50.8.8; în plus, la răcire, se poate realiza starea metastabilă 
de lichid subrăcit, $ 8.4. 

În fig.9.6 sunt prezentate 
procesele care au loc la răcirea 
solventului(A—B-—C—D) 
respectiv soluţiei (А->Е->М-эЕ 
—G). Solventul se solidifică la 


temperatura constantă То, pe 


palierul BC. 

Comportarea soluţiei 1а 
răcire este diferită. Primele cristale 
de solvent se separă în punctul F, 
la temperatura Т;, care este mai 
mică decât temperatura de 


timp 


Fig. 9.6. Variația temperaturii cu 
timpul, în procesele de solidificare ale 
Pe măsură ce solventul solventului (А->В->С-Э) şi soluției 
solid se separă, concentrația (A>F>N>E>G—>), la presiunea 
soluției creşte, iar temperatura de pọ=latm. Segmentul punctat ЕМ 
solidificare a acesteia scade corespunde soluției suprarăcite. 
continuu după curba F>E. În 
punctul E — numit punct eutectic- începe să se solidifice şi solvatul, iar pe 
palierul EG se solidifică ambii componenți, la temperatură constantă. 

Temperatura punctului eutectic, Tg „reprezintă cea mai mică valoare 
a temperaturii, la care soluția mai poate fi în stare lichidă. 

Succesiunea de procese А->Е->М->Е-эС-», corespunzătoare 
soluţiei, implică numai stări termodinamice de echilibru. 

Dacă vasul şi soluția sunt foarte curate, este posibil ca la răcire, în 
punctul Е să nu apară primele cristale de solvent; în aceste condiţii soluția 
lichidă continuă să se răcească, procesul Е->М; pe segmentul punctat Ғ->М 
se realizează starea metastabilă de soluție suprarăcită. 

Soluţia lichidă se numeşte suprarăcită, dacă are o temperatură mai 
mică decât temperatura de solidificare Т, „la presiunea de lucru. 

Suprarăcirea nu poate fi împinsă prea departe, deoarece pe măsură ce 
temperatura scade, va creşte probabilitatea de apariţie a germenilor 
cristalini; dacă germenii apar în punctul M, o parte din solvent se solidifică 
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solidificare a solventului pur Т? 


brusc, cu degajare de căldură, iar temperatura creşte (procesul M—N) până 
la valoarea de echilibru corespunzătoare punctului N. Se observă că în acest 
caz Ты< Tr. 

În relațiile de Іа crioscopie intră temperatura Тр = Ts, care reprezintă 
temperatura de apariție a primelor cristale de solvent (numită de multe ori, 
impropriu, temperatura de solidificare a soluției). Se observă că în acest caz 
fenomenul de suprarăcire afectează determinarea experimentală a 
temperaturii T,, lucru саге nu se întâmplă іп cazul suprarăcirii solventului, $ 
8.4. De aceea, pentru reperarea exactă a temperaturii Ts, trebuie făcute mai 
multe determinări cu aceeaşi soluție, în care suprarăcirea se micşorează 
continuu, prin introducerea câtorva cristale de solvat în soluția suprarăcită. 

b) Relații. Experiența arată că scăderea temperaturii de 
solidificare AT, , fig. 9.4, este direct proporțională cu concentrația molală b 
a soluției: 


ATs = Т - T, = Kb (9.32) 


în care K este constanta crioscopică, care depinde numai de proprietățile 
solventului: 


2 
_ RT? М, 
Ан! 


к (9.33) 


Ан! reprezintă căldura latentă molară de topire а solventului. 


Relaţiile (9.32) şi (9.33) sunt asemănătoare cu (9.23) respectiv (9.31) 
de la echilibrul soluţie-vapori; ele se pot deduce procedând similar са la 
ebulioscopie și se aplică dacă: 

е soluţia este diluată; 
е substanța se dizolvă molecular; 
Ф la solidificare, în fază solidă se separă solventul. 

Pentru orice solvent, constanta crioscopică K este mai mare decât 
constanta ebulioscopică E 


2 
к T? AH; TRASI 
=- 2 agi põ Agu 
E то AH, 10 AS, 
deoarece creşterea entropiei la vaporizare AS} este mult mai mare decât 


creşterea entropiei la topire AS! (dezordinea creşte mai mult la vaporizare 
faţă de topire). 
Dacă la dizolvare solvatul ionizează total, (9.32) devine: 
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АТ; =vKb (9.34) 
în care v reprezintă numărul de ioni rezultați. 
In cazul ionizării parţiale a solvatului (de exemplu acizi slabi în apă), 
dacă gradul de ionizare este a, relaţia (9.32) se scrie sub forma: 

АТ, = (1-а +уа)КЬ = iKb (9.35) 
în саге i = 1 -a + уа reprezintă numărul lui уап! Hoff; el exprimă 
cantitatea (mol) de particule (molecule sau ioni) rezultată la dizolvarea 
unui mol de solvat. i 


Exemplul 9.2. Pentru apă те =27315К şi AH! = 6,01kJ/mol. 


Să se calculeze constanta crioscopică K. 
Rezolvare. Se aplică direct relaţia (9.33): 


К = 2 = 2 LMA ġ = 1,86 (K.kg)/ mol 


Exemplul 9.3. La temperatura Ту = 273,15 К = 0°С şi presiunea 
Po= 1 atm, într-un litru de apă se dizolvă 29,2 mL aer. 


Să se calculeze scăderea temperaturii de solidificare АТ, , a apei 
saturate cu aer. 

Rezolvare. Se foloseşte (9.32): . 

At; = Kb = (1,86.29,2)/22400 = 2,4.10° = 0,0024°С. 

Vezi şi comentariul de la exemplul 8.2. 


9.5. Presiunea osmotică 


a) Fenomen. Relaţii. Un tub în formă de U este împărțit în două 
compartimente, cu o membrană semipermeabilă M, care poate fi penetrată 
numai de moleculele solventului, fig.9.7. 

În compartimentui din dreapta se găseşte solventui, asupra căruia se 
exercită presiunea constantă ро (de exemplu presiunea atmosferică), prin 
intermediul unui piston cu masa m= 0, presiunea exercitată de piston fiind 
nulă. 

În celălalt compartiment se află o soluţie diluată, asupra căreia se 
exercită presiunea p. Soluţia fiind diluată, densitatea soluţiei este practic 
egală cu cea a solventului; de aceea presiunile (pgh) exercitate de cele două 
coloane de lichid, asupra membranei, sunt egale. 
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În compartimentul din dreapta, în vecinătatea membranei M, 


potenţialul chimic al solventului este uț(T,p), egal cu entalpia liberă а 
acestuia G.(T,p). 


Fig. 9.7. Echilibrul soluţie-solvent, la 
presiuni diferite, în procesul de osmoză. 


În compartimentul cu soluție, potenţialul chimic al solventului, tot în 
vecinătatea membranei, este: 


Шш (Т,р.,хі )= ue (T,p) + КТІ X] 

Deoarece termenul АТ În x, este negativ, rezultă că potențialul 
chimic al solventului din soluţie este mai mic decât potențialul chimic al 
solventului pur: ру (Т,р,х) < м1 (Тр). 

De aceea solventul are tendința naturală de а trece de la 
potenţial chimic mare la potențial chimic mic, penetrând membrana. Pentru 
ca fenomenul de osmoză să nu aibă loc, este necesar ca soluţia să fie pusă 
sub presiunea p . 

Diferența 

П=р-р, (9.36) 
reprezintă presiunea osmotică a soluţiei şi se notează cu П. 

Notăm faptul că, la echilibru, solventul din cele două compartimente 
se găseşte la presiuni diferite, deoarece comprimarea soluţiei duce la 
creşterea potențialului chimic al solventului cu Ар, (9.12). 
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д , 
ЕЗ = V1 = V1; âp; = V1 (P -Po) = MV; 
Фр Jr 


în care vi este volumul molar parțial al solventului, practic egal cu volumul 
molar V,. Creşterea potențialului datorită comprimării va compensa 
termenul negativ АТ In ху, adică: 
ПУ, + RT In x = 0 (9.37) 
Rezultă că la creşterea concentraţiei soluției, presiunea osmotică 
creşte: х A, xA, NA. 
Relaţia de mai sus se poate scrie: 


me- ni- (9.38) 
УІ 


La concentraţii mici se pot folosi aproximaţiile 
02... 02 


In(l — х2) = —x2 =- 


ny+n п 
şi (9.38) devine: 
П=—2—-кт=”?кт 
ИТАЛ у 
sau final: 
П = свт (9.39) 


unde у este volumul soluţiei, iar e concentrația molară а acesteia. 

Relaţia (9.39), a lui van't Hoff, identică cu legea gazelor perfecte, se 
aplică dacă soluţia este diluată, iar solvatul se dizolvă molecular. 

Dacă la dizolvare substanţa ionizează total, formând v ioni, (9.39) 
devine: 


Г П-ускТ (9.40) 
În cazul ionizării parţiale, relația precedentă se scrie: 
TI=icRT ;i= 1-а + va, (9.41) 


în саге i este numărul lui уап Hoff. 

b) Demonstraţie. La echilibru, în vecinătatea membranei, potențialul 
chimic al solventului din soluţie este egal cu potențialul chimic al 
solventului pur: 

шу = би 
sau: 
„ ру -4Сі, 
Înlocuind cele două diferenţiale, (9.10) şi (5.16), se obține: 


5197 + Vidp+ RTalna, = –510Т+ Узар, 
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Dacă asupra solventului se aplică o presiune constantă ро, iar 
temperatura rămâne constantă, relația precedentă devine: 
Vidp = -ВТапа; 
sau, prin integrare: 


мр dp =-RT f" dina; 
о 


Când soluţia este foarte diluată, а)->х|, iar хі->1; în acest caz 
presiunea p exercitată asupra soluției tinde spre presiunea ро, care apasă 
asupra solventului. 

Din relația precedentă rezultă: 

Уі(р-ро)--КТіІпа) 
sau (9.36): 
ПУ) =-RTIna, (9.42) 


Folosind aproximaţiile а) = ху şi vi = Үр, se regăseşte relația 
(9.37). 

c) Factorul osmotic g exprimă abaterile de la idealitate şi se 
defineşte prin relația: 


пе 
sau (9.37), (9.42): 
мезі (9.44) 
іп ХІ 
Întroducând а = үх se obține: 
pi її (9.45) 
In x, 


Relațiile (9.44) şi (9.45) permit calculul activităţii a şi a 
coeficientului de activitate уі, prin măsurători de presiune osmotică. 

d) Importanță. Prin metoda osmometrică se determină frecvent masa 
molară M a macromoleculelor. 

În fig.9.8 este prezentată schema de principiu a unui osmometru. 
Soluţia se pune într-o cuvă, de dimensiuni mici, prevăzută la partea 
inferioară cu o membrană semipermeabilă, iar la partea superioară se 
continuă printr-un tub de sticlă, cu secțiunea mică. Cuva se introduce într-un 
vas de dimensiuni mai mari (secțiune mare), în care se găseşte solventul. 
Prin endosmoză, solventul penetrează membrana, soluția se diluează, iar 
diferența de nivel h creşte. 
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La echilibru, 
presiunea exercitată de 
coloana de lichid egalează 
presiunea osmotică: 


k = pgh = П = еКТ = КТ 
2У 
М, = 2 вт 9.46) 
pghv 


în care m este masa 
substanței dizolvate, cu masa 
molară М2, iar v- volumul 
soluției finale. Densitatea p a 
Membrană soluției se poate aproxima 
semipermeabilă prin cea a solventului. 


solvent 


La determinarea 

Fig. 9.8. Determinarea masei molare masei molare М; se pot 
M, a macromoleculelor prin metoda folosi şi metodele 
osmometrică. La echilibru, înălțimea h ebulioscopică sau 
este direct proporțională cu presiunea crioscopică; totuşi, se preferă 
osmatică П a soluţiei. metoda osmometrică, care dă 


efecte mult mai mari comparativ cu celelalte două metode. 

Fenomenul de osmoză este foarte important în cazul celulelor 
(vegetale sau animale), deoarece membrana celulară poate fi penetrată 
numai de moleculele solventului. 

Sucul din celulele plantelor este o soluție cu o anumită presiune 
osmotică: datorită acestei presiuni apa este aspirată din sol şi pătrunde în 
celule prin endosmoză, fenomen care explică turgescența frunzelor. 

La fel se întâmplă în cazul celulelor animale. Serul sanguin are 
aceeaşi presiune osmotică cu serul fiziologic (о soluție apoasă 0,86 Yom 
NaCl). De aceea injecțiile se fac uzual cu ser fiziologic. Dacă s-ar folosi apă 
distilată, atunci apa ar pătrunde în celule prin endosmoză, producând 
tulburări prin aceea că celulele se umflă şi crapă. 

Dimpotrivă, dacă celulele se introduc într-o soluție mai concentrată 
de sare, atunci solventul iese din celule trecând în soluţie, prin exosmoză, iar 
celulele se zbârcesc, protoplasma se desprinde de membrană, fenomen 
denumit plasmoliză. 
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9.6. Mărimi coligutive 


Mărimile coligative sunt: 

+ scăderea relativă a presiunii de vapori a soluţiei față de solvent, 
(ру – р)/р?; 

Ф сгеѕќегеа temperaturii de fierbere a soluţiei în comparaţie cu 
solventul, АТ; ; 

+ scăderea temperaturii de solidificare a soluției faţă де solvent, AT; ; 

* presiunea osmotică, П. 

Toate aceste mărimi sunt direct proporţionale cu concentrația 
soluţiei; ele sunt independente de natura solvatului sau a particulelor 
dizolvate (ioni, molecule, dimeri, etc). 

Determinarea experimentală a acestor mărimi permite calculul 
activității а) а solventului (9.22), (9.27), (9.42) respectiv a coeficientului de 
activitate ү, (9.2): 

р. АНү ATp АҢ) AT, ПУ 


пау -іп---- 


= (9.47) 
0 2 2 
р! R т? R T? RT 


Activitatea аҙ a solvatului se poate calcula cu relația Gibbs-Duhem, 
(9.14): 
ХІ 


апаз =- апау 


Р 1-х] 
sau prin integrare: 


2 1 Х 
апа, -- dina 
fe с PTa * 


Limita de jos se referă la solvent pur (ху = La? =хр=1,ур=1), 


când хз —>0 şi аҙ = хз. Relaţia de mai sus se poate scrie sub forma: 


22 = шү; -- “l ала, (9.48) 
х2 1- х1 

Din (9.48) se poate calcula activitatea а) sau coeficientul de 
activitate үҙ al solvatului. Integrala se rezolvă pe cale grafică: se determină 
experimental activitatea a, la diferite valori ale Іші хі, iar apoi se reprezintă 
grafic х1/(1-х;) în funcție de In ai; planimetrând suprafața dintre curbă şi axa 
orizontală se obţine coeficientul de activitate y2 şi apoi activitatea аҙ. 

Masa molară M a substanţei dizolvate se determină frecvent din 
mărimi coligative; în cazul polimerilor se foloseşte metoda osmometrică 
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(9.46), iar pentru substanţele cu dizolvare moleculară este uzuală metoda 
crioscopică (mai rar cea ebulioscopică, pentru că dă efecte mai mici); 
determinând experimental АТ; şi cunoscând constanta crioscopică К а 
solventului, se calculează imediat (9.32) concentrația molală b a soluţiei, din 
care se poate găsi uşor masa molară М». 

Prin aceleaşi metode se pot calcula (9.35) gradul de ionizarea sau 
numărul i al lui уап ї Hoff. 


CAPITOLUL X 


10. ECHILIBRE DE DIZOLVARE $1 REPARTIȚIE 


În acest capitol va fi analizată solubilitatea solidelor şi gazelor în 
lichide, în sistemele binare solvent-solvat. 

Dizolvarea a două solide (de obicei săruri) în acelaşi solvent este 
tratată în ultimul capitol, $ 13.3. 

Solubilitatea reciprocă a lichidelor, în sisteme binare sau ternare, 
este discutată în $ 11.5 respectiv $ 13.2. 


10.1. Solubilitatea solidelor în lichide 


a) Dizolvare moleculară şi dizolvare ionică. In funcţie de natura 
solvatului şi a solventului, dizolvarea poate fi: 

% dizolvare moleculară, dacă în soluţia rezultată solvatul se găseşte 
sub formă de molecule nedisociate; aşa se întâmplă la dizolvarea zaharurilor 
în apă, a ureei în apă, a hidrocarburilor solide în hidrocarburi lichide, etc; 

+ dizolvare ionică, când solidul ionizează total în soluţia rezultată: 
în această categorie se încadrează majoritatea sărurilor dizolvate în apă: 

+ dizolvare moleculară şi ionică, dacă o parte din solvat se dizolvă 
molecular, iar restul se dispersează în ioni. Aşa se întâmplă la dizolvarea în 
apă a bazelor (LiOH, NaOH, KOH....), a unor acizi (H3PO,, H3B03,...), sau 
chiar a unor săruri; de obicei, /а dizolvare, sărurile ionizează total; se 
cunosc totuşi câteva excepții, care se dizolvă atât molecular cât şi ionic; de 
exemplu, la dizolvarea ZūChg) în ара, au fost puse în evidenţă (prin spectre 
‚ Raman) speciile 
Clq) [Zn(H20)6 lit)» IZnCl4(H20)2 ау, 2аС ау şi ZaCla(aq)» 


fiind astfel dovedită experimental prezenţa în soluţia apoasă a unor molecule 
nedisociate de sare. 

Fracţiunea de solvat dizolvată molecular (sau ionic) depinde mult de 
natura solvatului şi a solventului, de temperatura de lucru, influenţa 
presiunii fiind neglijabilă, pentru că variaţia de volum la dizolvare este 
foarte mică. 

b) Solubilitate. Se consideră un pahar Berzelius, în care ве 
găseşte m = 100 g apă (~ 100 mL), la temperatura t = 25°С. Adăugând 
continuu NaCl, în cantități mici şi sub agitare, sarea se dizolvă iar 
concentraţia soluției creşte. Când masa sării dizolvate atinge valoarea s = 36 
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g, soluţia devine saturată. Adăugând încă sare, aceasta nu se mai dizolvă, ci . 
se depune, formând corpul de fund. 

În cazul echilibrului de dizolvare, solvatul (sub forma corpului de 
fund) este în echilibru cu soluţia saturată: 

solvat <> soluție saturată 

În funcție de natura dizolvării, soluția saturată conţine molecule 
şi/sau ioni. 

Solubilitatea s reprezintă concentraţia soluţiei saturate: uzual se 
exprimă în grame substanță anhidră, care se dizolvă în 100 g solvent: 

g. subst. anhidra 
<> 
100 g solvent 

De multe ori concentrația soluţiei saturate se exprimă prin procente 
de masă (%,), mol/L, g/L, etc. 

Solubilitatea substanțelor este foarte diferită: 
366 NaCl , а 557 g АРСІО 4 а 0,2092 СаЅ0 4 


53 = 


{= 259 С;5] = 352 
100gapa 100 gapa 100 gapa 

Uneori masa solvatului este mai mare decât cea a solventului, cum se 
întâmplă la AgCIO, şi la alte săruri. 

Pentru chimist este important să cunoască so/ubilitățile 
aproximative, іп apă, ale combinațiilor importante. De obicei se consideră: 

+ insolubile, substanțele pentru care s < 0,1 g solvat/100 g apă; 

+ solubile, substanţele cu s > 1 g solvat/100 g apă; 

+ moderat solubile, substanţele cu solubilități intermediare, sau 
apropiate de cifrele de mai sus. 

Din acest punct de vedere se pot reține următoarele: 

+ Acetaţii şi azotații sunt solubili; 

% Sulfaţii sunt solubili, cu excepţia BaSO,, SrSO, şi PbSO4; СаЅ04, 
Ар2504 şi Hg2S04 sunt moderat solubili; 

+ Carbonaţii și fosfaţii neutri sunt insolubili, cu excepția celor 
proveniți de la metalele alcaline şi amoniu; carbonaţii şi fosfaţii acizi, 
precum Ca(HCO3), Ca(H>PO4)»,.. sunt solubili; 

+ Clorurile, bromurile şi iodurile sunt de obicei solubile, exceptând 
AgX, Нр;Х» şi РЫХ» (X= halogen); pentru РЬСІ; şi PbBr» solubilitatea 
creşte mult cu temperatura, sărurile fiind moderat solubile în apă rece şi 
solubile în apă caldă; 

e  Sulfurile metalelor alcaline şi alcalino-pământoase sunt 
solubile; sulfura de amoniu este de asemenea solubilă; celelalte sulfuri sunt 
insolubile; 
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+ Sărurile de sodiu, potasiu și amoniu sunt solubile, cu excepția: 
NaSb(OH) – hexahidroxostibiatul de sodiu; 
КӘРІСІ, (NH4)2PtCls — hexacloroplatinatul de ....; 
K3Co(NO2), (NH+)3Co(NO2) – cobaltoazotitul de ...; 

+ Hidroxizii metalelor alcaline, amoniului și bariului sunt 
solubili; Са(ОН); şi Sr(OH) sunt moderat solubili, iar ceilalți hidroxizi sunt 
insolubili. 

Soluția saturată poate fi concentrată sau diluată. іп cazul 
precipitatelor greu solubile (AgCl, BaSO,, etc), soluţia saturată este foarte 
diluată, iar solubilitatea s se poate calcula din produsul de solubilitate P;, 
care este o mărime tabelată. 

În cazul procesului de dizolvare, se poate calcula afinitatea normală 


standard А9» cu relaţiile (5.57) şi (5.58). Semnul şi valoarea mărimii se 
interpretează astfel: 
Аз = —AG3gg >> 0 : substanțe uşor solubile, s = mare; 


Або --АС%ҙ << 0 : substanțe greu solubile, s = mic. 


Pentru substanțele greu solubile, produsul de solubilitate se poate 
calcula cu (7.50), iar apoi se obține imediat solubilitatea s, ca în exemplul 
ЧҮ, 

с) Factorii care influențează solubilitatea rezultă din legea fazelor, $ 
7.2 (у. şi discuţia legată de solubilitatea oxalatului de calciu în apă). 

1. Natura solventului şi a solvatului influenţează mult solubilitatea. 
Substanțele cu legături ionice (săruri, baze,..) sunt uşor solubile în solvenți 
polari, care au o constantă dielectrică D mare, deoarece forța de atracție (tip 
Coulomb) dintre ionii solvatului scade mult când substanţa se introduce în 
solvenţi polari, cum ar fi apa. 

Dimpotrivă, în solvenţi nepolari, aceste substanțe sunt practic 
insolubile. 

De obicei substanţele se dizolvă în acei solvenţi cu care se aseamănă 
prin proprietățile fizice şi chimice sau chiar ca structură. De exemplu 
zaharurile (multe grupe -ОН) sunt uşor solubile în apă şi în alcoolii 
inferiori; substanţele organice (nepolare) sunt solubile în solvenți organici 
(nepolari), hidrocarburile solide se dizolvă în hidrocarburi lichide, etc. 

2.Presiunea influențează nesemnificativ echilibrul de dizolvare 
solid-lichid, deoarece ambele faze sunt practic incompresibile, iar variaţia 
de volum la dizolvare este neglijabilă. 

3. Temperatura influenţează foarte mult solubilitatea substanțelor, 
fig.10.L.a şi fig. 10.1.b. i 
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eruperatura СС) 977677909 


Fig.10.1.a. Curbele de solubilitate ale Fig. 10.1.b. Curbele de solubilitate ale 
câtorva săruri în apă. câtorva săruri în apă, care formează doi 
sau trei cristalohidraţi. 


Majoritatea sărurilor se dizolvă endoterm: solubilitatea acestora creşte cu 
temperatura, (coeficientul de temperatură al solubilității este pozitiv, 
(08/2Т), > 0), fig.10.1.a, în acord cu principiul Le Chatelier: 


AH > 0, p = ct, Т A, Ech> , s7 
Situația se prezintă invers în cazul solidelor cu dizolvare exotermă: 
AH <9, p = ct, T-A, <Есһ , sN 
pentru care coeficientul de temperatură al solubilității este negativ, 
(8s/ дт) <0. 


În cazul dizolvării NaCl, К2СгО,,... solubilitatea creşte foarte puţin 
cu temperatura, fig.10.1.a, deoarece ambele săruri se dizolvă slab endoterm. 

Valoarea temperaturii poate influența şi natura corpului de fund. 

Sărurile din fig.10.1.a nu formează cristalohidraţi; pentru acestea, 
corpul de fund este format din sarea anhidră. 

În cazul sărurilor саге dau cristalohidraţi stabili, natura corpului de 
fund se schimbă cu temperatura, fig.10.1.b. La dizolvarea clorurii de calciu 
în apă, la temperaturi joase, corpul de fund este format din СаСІ;.6Н:Оо), a 
cărui solubilitate creşte cu temperatura; pentru aceeaşi sare, la temperaturi 
medii, corpul de fund este constituit din CaCl.4H>04), care are un 
coeficient termic pozitiv al solubilităţii; la temperaturi mai mari, corpul de 
fund este CaCl2.2H204), a cărui solubilitate creşte cu temperatura. Înseamnă 
că toţi hidrații menționați se dizolvă endoterm; іп plus, pe măsură ce 
temperatura creşte, numărul de molecule de apă din cristalohidrat scade, 
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lucru care rămâne valabil şi pentru alte săruri care formează cristalohidraţi 
stabili. 


Pentru substanțele cu dizolvare moleculară, la atingerea echilibrului 
de dizolvare solvat-soluție, potențialul chimic al solvatului solid, ро, este 
egal cu potențialul chimic al solvatului din soluţie, цо: 


Ш = Шу (10.1) 
şi prin diferenţiere: 


Яро; = duza (10.2) 


Înlocuind cele două diferenţiale — relaţiile (5.16) şi (9.10)- în ecuaţia 
de mai sus, se obține: 
Уз 1р8 ,Т = Уз dp- S3 dT + RTd na, 
La presiune constantă, din relația precedentă rezultă: 
ЕЗ È 821 -82,5 zi А5; sat 
ôT р RT RT 
sau încă (4.48): 


ЕЗ „АН (10.3) 


дт RT? 
unde ДАН за: este căldura ultimă de dizolvare (sau căldura diferenţială de 
dizolvare la saturație), 5 3.11. 
Іп cazul soluţiilor diluate sau ideale, activitatea аҙ se poate înlocui cu 
fracția molară хә: 
In AH 
Ез 321 = а (10.4) 
ôT р вт 
Din (10.4) rezultă: 
dizolvare endotermă: АН sa: > 0, р = ct, ТЛ, Ech—, x: Я 
dizolvare exotermă : АН; sa: < 0, р = ct, TA, <-Есһ, ху 
Integrând (10.4) se obţine: 


E: AH 2 T" AT 
ТЯ = 2,sat fe = 
2 R T 
sau: 
> АН 
mi2 nae (LL) (10.5) 
х) R (тт 
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Ultima relaţie permite calculul căldurii AHosa, dacă se cunosc 
solubilitățile х? şi x% la temperaturile Т” şi Т”. 

În cazul unei substanțe cu dizolvare ionică, de exemplu o sare de 
tipul АВ; (Fe2S3), la echilibru 


2- 
А Вз) <> 240, + 3B(aq)» 
potenţialul chimic |2, al corpului de fund este egal cu suma potențialelor 


chimice ale ionilor din soluție: 
ha s(TP) = 2н(ад) + Зад) (10.17 
unde cu р“ şi w s-au notat potențialele chimice ale cationului respectiv 
anionului, dependente de T,p şi de concentraţia sării dizolvate: 
Шад) Т,р,сопс) = шаа) (Т, p)+ RTina* 


Қаш) (Т,р,сопс) = шаа) (ТР) + RTina 
Din ultimele relații rezultă: 
ша (T,p) = 26055, (TP) + Зых (Т,р) + RT Inat)? (a7)? 


Dacă echilibrul de dizolvare se stabileşte la р = 1 atm, cum se 
întâmplă de obicei, din relaţia precedentă se obţine: 

p AGT = Has o 2105, ză Энг) = RTin(a* )? (a7)? 

Înseamnă că la р = 1 atm, produsul (а )(а)” depinde numai de 
temperatură şi reprezintă constanta produsului de solubilitate, sau mai 
simplu, produsul de иг notat си P;: 

А = (aYay 

În cazul substanţelor к. solubile (săruri, hidroxizi,..), solubilitățile 
şi concentrațiile ionilor sunt mici, iar activitățile se pot îniocui cu 
concentrațiile molare de з айса: 

= [АЎ [B7] , (moVL)S 
Se regăseşte astfel кыз (7.50) 
АСТ =-ВТ1Р,, 
care permite calculul produsului de solubilitate Р, şi а solubilităţii s, v. 
exemplul 7.7. 

Pentru sarea de tip A2B3, solubilitatea s(mo//L) reprezintă 
concentraţia sării dizolvate, egală cu jumătate din concentraţia cationilor, 
sau cu o treime din concentraţia anionilor, adică: 


s(mol/L) = 15-12] 
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Înlocuind concentrațiile ionilor din expresia produsului de 

solubilitate Р;, prin solubilități, se obține: 
Р, = [AP [В?]Ў = (28): (3s) = 108 55; > s = (Р, 108)” 5, 

mol/L 

S-a obținut astfel o relație directă între produsul de solubilitate P, și 
solubilitatea s(mol/L). 

Procedând similar pentru alte substanțe greu solubile, de diverse 
tipuri, se obţine: 


AB (AgC1,...): s = [А = [B] ; Р, = [АЛІВ] = #2; >з = P’? 

Ав, (СОН): з =[А2*1= 18768, =1А? В|? = 5025)? 
Р, = 45; s = (Р//4)!° 

AB; (ALOH)3,...): s = [A+] = ZIB]; P, = [43 87)? = s(3s) 


Р, = 27 8*; > s = (Р,/27)!“ 

Din cele de mai sus rezultă: 

+ Relaţiile dintre Р, şi s sunt corecte, dacă în soluţia ionică rezultată 
concentrațiile ionilor sunt cele stoechiometrice, adică echilibrul de dizolvare 
se stabileşte în sistemul bicomponent solvent-solvat; 

+ Aceleaşi relaţii sunt corecte şi pentru alte substanţe greu solubile: 
de exemplu din tipul АВ; fac parte şi sărurile Ао: СО}, Ag»CrO,, etc. 

În cazul combinațiilor mercuroase, la dizolvare, ionul mercuros 
dimerizează, adică: 

Не: СгО4) <> наа) + СО ау: > tipul AB 


Hg2Clz) <> На ау + 2С; tipul АВ; 

Foarte rar se întâmplă са şi cristalohidraţii, greu solubili, să fie 
caracterizați prin produsul de solubilitate Ps: 

Ва(ТОз)›.Н›О, t = 25°С : Р, = 6,5.10™ (mol/L)? 

În acest caz, corpul de fund este cristalohidratul, iar м2, din relația 
(10.17) este potenţialul chimic al cristalohidratului, care se încadrează în 
tipul АВ. 

Relaţiile (10.1) sau (10.17) explică alura complexă а unor curbe de 
solubilitate, fig.10.1.b: schimbarea corpului de fund modifică valoarea 
potențialului chimic цо, încât, pentru fiecare corp de fund rezultă о curbă 
de solubilitate. 

+ Pentru substanțele greu solubile (de obicei săruri şi hidroxizi), 
produsul de solubilitate Р; este o mărime tabelată, în condiţii standard (mai 
rar şi la alte valori ale temperaturii); el depinde de temperatura de lucru T şi 
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foarte puţin de presiune, întrucât variația de volum la dizolvare este 
neglijabilă: 

substanțe cu dizolvare endotermă (majoritatea): p = ct, TA, 

Есһ—›,Р,Л,57; 
substanţe cu dizolvare exotermă: р = ct, TA, —Ech, PN, sX. 

+ Din (10.17) rezultă că produsul de solubilitate Р, are semnificaţie 
doar pentru echilibrele în care solvatul solid este în echilibru cu soluția 
ionică. 

4. Alți factori. În cazul precipitatelor greu solubile (săruri, 
hidroxizi,..), solubilitatea s, în sistem multicomponent, с > 3, este 
influențată de pH, de prezenţa ionului comun, de posibila formare a unor 
ioni complecşi, etc, care fac obiectul Chimiei analitice. În schimb, produsul 
de solubilitate Р, nu este influenţat de factorii menţionaţi: el depinde numai 
de valorile temperaturii Т şi foarte puţin de presiunea р la care se stabileşte 
echilibrul de dizolvare 

d) Recristalizare. Variația solubilităţii cu temperatura permite 
purificarea solvatului prin recristalizare. 

Dacă solubilitatea creşte cu temperatura, cum se întâmplă de obicei, 
atunci substanța împreună си impurităţile se dizolvă într-un solvent 
convenabil, 1а temperatură ridicată, concentraţia soluţiei fiind aproape de 
saturație; răcind sistemul, va cristaliza substanța pură, iar impurităţile — în 
cantitate mică- rămân în soluție, deoarece în cazul lor nu se poate realiza 
saturaţia. Procesul se poate repeta de 2-3 ori, până se atinge puritatea dorită. 

е) бош е suprasaturată. Într-un pahar Berzelius, conținând m, = 
100 g apă, se adaugă cantități tot mai mari de AgNO;, iar soluţia rezultată se 
încălzeşte. 

Solubilitatea s creşte cu temperatura: 

ЄС 0 20 40 60 80 100 120 140 


МЕ 22.2 122,2 222,5 321,9 449 604 770 1024 1438 

100сара 

Dacă în paharul Berzelius se adaugă ma = 604 g sare, la t = 0°С, şi se 
începe încălzirea, atunci soluţia rămâne saturată până la temperatura de 
80°С; la această temperatură corpul de fund se dizolvă integral, conform 
datelor de mai sus; încălzind la temperaturi mai mari, soluţia devine 
nesaturată. 

Procedând invers, prin răcirea soluţiei, ar trebui ca la atingerea 
temperaturii de 80°С, să apară primele cristale sub forma corpului de fund; 
dacă cei doi componenți sunt foarte puri iar vasul este curat, se constată că 
la t = 80°С, nu începe cristalizarea solvatului, iar soluţia (о singură fază) 
continuă să se răcească, de exemplu până la 60°С; pe intervalul de 
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temperatură 60+80°С, s-a realizat starea metastabilă de soluție 
Suprasaturată. 

Soluţia se numeşte suprasaturată, dacă are o concentraţie mai mare 
decât ar corespunde ѕашгајіеі, la temperatura de lucru. 

Soluţia suprasaturată nu reprezintă о stare termodinamică de 
echilibru; dacă în soluția suprasaturată se introduc câţiva germeni cristalini, 
atunci va cristaliza brusc excesul de dizolvat, iar soluţia devine saturată, 
starea finală fiind de echilibru. 


10.2. Solubilitatea gazelor în lichide 


a) Fenomen. Dizolvarea gazelor în lichide sau soluţii poate fi: 

Ф dizolvare fizică, când interacţiile dintre moleculele lichidului şi 
gazului sunt slabe; așa se întâmplă la dizolvarea unor gaze (№, Оз, gaze 
inerte, hidrocarburi,...) în apă; 

+ dizolvare chimică, dacă solventul sau soluția reacționează cu 
gazul. Este cazul dizolvării 5Оҙ, NO» şi a altor gaze іп apă: 

SOs) + Н2Оқа) > H2SOaag 
ЗМОз() + Н; Обаа) —2HNO3taq)t NO 

În acest caz interacţiunea dintre gaz şi moleculele solventului este 
foarte mare, rezultând alte substanţe; 

+ dizolvare fizică şi chimică, când o parte din gaz se dizolvă fizic, iar 
restul se dizolvă chimic. 

De exemplu, la dizolvarea CO» în apă, în sistem închis, se stabilesc 
simultan echilibrele independente 1-5 din schema: 


(аа) 


ты Kaa + 
НСО; у= Hin) + CO, 


20 + = 
Н) сд НО) 


13 


Echilibrul 1 se referă la dizolvarea fizică a CO»; al doilea echilibru 
reprezintă vaporizarea apei; celelalte două procese exprimă ionizarea СО» іп 
soluție apoasă, cu constantele de aciditate 


К.1-4,45107 M ; Kaz = 4,6910"! М, 
ambele echilibre fiind puternic depiasate la stânga, semnificând faptul că 
predomină dizolvarea fizică; fracțiunea de gaz dizolvată fizic este dată de 
concentraţia СОаа, iar fracțiunea dizolvată chimic este egală cu suma 


concentrațiilor НСОҘ şi CO”. 


În afara echilibrelor menţionate, mai trebuie luată în considerație şi 

ionizarea apei, echilibrul 5, pentru care produsul ionic are valoarea: 
Кн,о-ІН“ІНОГ|-10714 (mol/L)? 

Echilibrele se stabilesc în sistem difazic (f =2), la temperatura Т și 
presiunea р, faza gazoasă fiind deasupra soluţiei lichide; sistemul are с = 6 
componenți, iar concentrațiile speciilor ionice satisfac condiția de 
electronetralitate: 

[Н+] = [HO |+ [НС05]+ 21С02- |; > В, =1 

Aplicând legea fazelor, (7.17), se obţine varianța / = (c-r-f-R.) + 2 = 
(6-3-2-1) +2 = 2, cei doi parametri independenți fiind Т şi р; toate 
echilibrele sunt influențate de aceşti parametri, cu mențiunea că echilibrele 3 
- 5 sunt practic neinfluențate de presiune, pentru că reacţiile de ionizare au 
variaţii de volum neglijabile. 

La fel se poate discuta dizolvarea amoniacului sau a hidracizilor, 
pentru care, în soluție apoasă, se stabilesc echilibrele: 


— -5 
М№Н зад) + H20(aq) © NHâ(aq) + HO (aq); КЬ = 1,7710 М 


- А = 7 
НСІ ад) + Н;О(ад) = НзО (ха) + Сад); Ка =1,0.10 M 
În cazul amoniacului, fracțiunea de gaz care formează NHa(aq) se 
dizolvă fizic, iar restul- care formează ioni NH аад) - se dizolvă chimic. 


Deoarece constanta de echilibru Къ este foarte mică, echilibrul este deplasat 
la stânga, adică predomină dizolvarea fizică. 

Dimpotrivă, la dizolvarea НСІ în apă, rezultă soluţii foarte 
concentrate, în care ionizarea acidului este practic totală (К.= foarte mare); 
de această dată predomină dizolvarea chimică. 

Pentru ceilalți hidracizi, constantele de aciditate au valorile: 

HF HBr HI 
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KaM 6,61.10% 1.10 110" 

Pe măsură ce constanta de aciditate creşte, predomină dizolvarea 
Chimică în dauna celei fizice. 

În cazul hidrogenului sulfurat, 

Н;5 4) <= Hiag) + Нау; Ka = 6.1078М 
RSq) H Н у +8254); Каз =1107!#М 
constantele de aciditate sunt foarte mici, semn că predomină dizolvarea 
fizică. 

b) Exprimarea solubilităţii. Solubilitatea gazelor în lichide se 
exprimă cantitativ prin diverse mărimi: 

a (coeficientul de absorbţie Bunsen), reprezentând volumul de gaz, 
adus în condiții normale, care se dizolvă în unitatea de volum de lichid, când 
presiunea parțială a gazului de deasupra soluției are valoarea Po= 760 mm 
Hg. Se foloseşte frecvent în cazul dizolvării fizice; 

4, se defineşte la fel ca a cu deosebirea că presiunea totală (a 
gazului plus cea a vaporilor saturați de solvent) are valoarea po= 1 atm; 

А. reprezintă volumul de gaz în ст?, adus în condiții normale, care 
se dizolvă într-un gram de lichid, când presiunea parțială а gazului de 
deasupra soluţiei este p= 1 atm; 

4, masa de gaz în grame absorbită іп 100 в solvent pur, când 
presiunea totală de deasupra soluţiei are valoarea р,= 1 atm. 

În afară de aceste mărimi, solubilitatea se exprimă са orice 
concentrație, prin procente de masă, prin fracții molare, ş.a.m.d. 

с) Factorii care influențează solubilitatea rezultă din legea 
fazelor, $ 7.2. 

1. Natura gazului şi a solventului sau soluţiei, la Т = ct şi р = ct: 
experiența arată că gazele cu proprietăți acide (CO2, 5Оҙ,..) se absorb іп 
cantități mari în solvenți bazici sau soluţii bazice. Acest factor este speculat 
în practica industrială, pentru separarea unui gaz dintr-un amestec gazos. De 
exemplu pentru reținerea CO» se folosesc monoetanolamina, dietanolamina, 
trietanolamina, soluţiile bazice de NaOH, etc: 

НО-(СН;);-МН; ; (НО-СН›-СН›):МН ; (HO-CH2.CH2)N 

Monoetanolamina Dietanolamina Trietanolamina 

De asemenea, acetilena (proprietăţi acide) se dizolvă în cantități mari 
în amoniac lichid şi în acetonă. 

2. Prezenţa altor gaze. Datele experimentale arată că la Т = сі, 
solubilitatea gazului pur este mai mare decât solubilitatea aceluiaşi gaz din 
amestec, deşi în ambele situaţii presiunea parţială a gazului este aceeaşi. 
Acest lucru se explică cu ajutorul principiului Le Chatelier, deoarece la 
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dizolvarea amestecului gazul va avea tendinţa de a ieşi din soluţie, pentru a 
dilua faza gazoasă. Această comportare aminteşte de influenţa gazului inert 
asupra echilibrului chimic, $ 7.7. 

3. Influența temperaturii T, la p= ct, se exprimă prin relaţiile (10.3) 


sau (10.4): 
діпхҙ1 - АН; sat 
т jp RT? 


în сате АН; este căldura diferențială de dizolvare la saturație a gazului: 
această căldură poate fi asimilată cu o căldură de condensare, adică 
AHasa+<0. De aceea când temperatura creşte, solubilitatea gazelor scade, 
porțiunea A—B a curbei din fig.10.2. Aşa se întâmplă în cazul dizolvării 
gazelor în apă, tabelul 10.1. 


Tabelul! 10.1. Solubilităţile câtorva gaze în apă, 
exprimate prin coeficientul Bunsen, о. 


0,0489 0,0235 0,0097 


0,0380 0,0186 0,0099 
0,0310 0,0154 0,0099 
* azot atmosferic = №+ 1,185 %, Ar 


Se observă că oxigenul 
are о solubilitate dublă Хх 
comparativ cu azotul; de aceea 
aerul dizolvat în apă (35 %, Оз, 
64 %, №) este mai bogat іп 
oxigen decât aerul atmosferic 
(21 % О», 79 %,М:), ceea се 
este foarte important pentru 
Vieţuitoarele acvatice, саге 
respiră prin branhii. În același 
timp solubilitatea aerului creşte 
cu scăderea temperaturii; 
aceasta explică bogăția de peşti 
şi aite viețuitoare din mările şi 
oceanele reci. 

Dacă se are în vedere 
variația solubilității cu temperatura pe un interval mai larg, fig.10.2, se 
observă că solubilitatea x2; scade până la o valoare minimă (punctul m), 
după care începe să crească, ramura ascendentă m—C. Acest lucru este de 
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Fig. 10.2. Variația solubilităţii unui gaz 
cu temperatura, la presiune constantă. 


aşteptat, deoarece solventul rămâne lichid numai până la temperatura critică 
То. La temperaturi mai mari, solventul este în stare de gaz, iar miscibilitatea 
cu gazul dizolvat este totală. De aceea când temperatura are valori mari, 
apropiate de temperatura critică Т, а solventului, solubilitatea gazului va 
creşte cu temperatura. 

În cazul soluţiilor apoase de gaze (apa, t= 374°C = mare), în 
practică se întâlnesc situațiile corespunzătoare curbei А-В, când 
solubilitatea crește cu scăderea temperaturii. 

Dacă se are în vedere amoniacul lichid ca solvent (t= 132,49С- 
medie), atunci, deasupra temperaturii 0*C, se constată că solubilitatea 
gazelor (№, H2, Ar, CH4,..) creşte cu temperatura, porțiunea m->C a curbei 
din fig.10.2. Aceste lucruri prezintă importanță la separarea amoniacului 
lichid, în procesul de sinteză prin procedeul Haber-Bosch. 

4, Influenţa presiunii, la T= сі. Legea lui Henry 

În domeniul presiunilor joase şi medii, solubilitatea gazelor creşte 
mult cu presiunea. La echilibru, potențialul gazului de deasupra soluţiei Мор 
este egal cu potențialul gazului dizolvat uz : 

H2,g 7 Ны 
iar după înlocuirea potențialelor chimice (7.12),(9.5): 


и „(Т) + RTinp2 = 2 1(Т,р)+ КТпаз | 
sau încă: 
o ж 
а аз Е H2,g =H2,1 Sa 
P2 RT 


unde p este presiunea parțială a gazului de deasupra soluției. În cazul 
soluțiilor diluate ideale, activitatea а; a gazului dizolvat se poate înlocui си 
fracţia sa molară, хә: 


хэл = Кр; (10.6) 

Relaţia obţinută exprimă /egea lui Henry: solubilitatea x2; a gazului 
dizolvat este direct proporțională cu presiunea sa parțială p) de deasupra 
soluției. 

Mărimea K este constanta lui Henry: ea depinde de temperatură şi 
într-o măsură mai mică de presiune; pe intervale nu prea largi de T şi p, 
constanta K rămâne aceeaşi. 

În cazul unei soluții ideale, presiunea de vapori p2 а componentului 
2 este dată de legea lui Raoult, (9.18): 


P2 =р2Х21 | (10.7) 


în care р este presiunea de vapori а componentului 2 pur, la temperatura 
de lucru. Pentru soluţiile ideale, legile lui Henry şi Raoult coincid; 
comparând (10.6) şi (10.7) rezultă că pentru aceste soluţii К = 1/ рэ. 


La soluțiile diluate ideale sau reale, К ж 1/ рз „iar legile lui Henry şi 
Raoult sunt diferite. 

Dacă la temperatura de lucru presiunea de vapori a solventului este 
neglijabilă față de presiunea parţială a gazului de deasupra soluţiei, atunci, 
la echilibru, se poate scrie: 

Gaz = Ш 
sau sub formă diferențială: 

A ас == duza 

Inlocuind cele două diferenţiale, (5.16) şi (9.10), se obţine: 

Уз вдр — S2, gdT = Уз уйр-$;4Т+ЕТаша»› | 

La temperatură constantă, din relaţia precedentă rezultă: 

ашау. МУ. АҮ 
дф д RT RT 


în care AV reprezintă variația volumului la dizolvarea unui mol de gaz. 
Inlocuind activitatea cu таспа molară se obţine: 


Ез AY ia 
T 


Volumul molar parțial Уза! gazului dizolvat аге valori cuprinse 


între 30 şi 80 cm*/mol, în funcție de natura gazului şi de temperatură, 
influenţa presiunii fiind mult mai mică. 


La presiuni joase şi medii, Vz g >> V2 AV < Q,iar solubilitatea 


gazului creşte cu presiunea, fig.10.3, porțiunea ascendentă A—M. 

Solubilitatea atinge o valoare maximă în punctul M, după care 
începe să scadă, porţiunea descendentă М-эВ. Acest lucru este de aşteptat, 
deoarece la presiune foarte mare volumul molar al gazului V2 g devine mai 
mic decât cel al gazului dizolvat, Уз), iar dizolvarea are loc cu mărire de 
volum, AV>0. 

Acest lucru este în acord şi cu principiul lui Le Chatelier, întrucât la 
mărirea presiunii echilibrul se deplasează în sensul în care volumul 
sistemului scade. 
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Ха) 


0,4 


10%p, atm 


2 4 6 


Fig. 10.3. Solubilitatea hidrogenului în amoniac 
lichid, la t=105*C. 


d) Soluţii concentrate de gaze. În practica de laborator, se folosesc 
uzual soluţiile concentrate de amoniac și de acid clorhidric. 

În cazul soluţiei apoase de amoniac, fig.10.4, presiunea totală de 
vapori р, egală cu suma presiunilor parțiale (рн; +рнсі), creşte 


continuu cu concentraţia, la T= ct: 
Т= с, Фа NH37,p Л, рун, 7: PH20 (У. exemplul 10.1) 


Pentru aceste soluții, faza gazoasă este mai bogată în amoniac decăt 
soluția lichidă; de aceea, la fierberea soluţiilor apoase de amoniac, 
concentraţia amoniacului în soluţia lichidă scade continuu, sfârşind prin a se 
obţine apă pură. 

Procedând asemănător pentru soluția apoasă de acid clorhidric, se 
obține o curbă cu minim, fig.10.5: 

Т = ct, Ym HCIA, рн,о У, Paci 7, р %2(У. exemplul 10.2) 


Pe ramura descendentă А->тп, faza gazoasă este mai săracă іп НСІ 
decât soluţia lichidă; pe cealaltă ramură, m—B, situaţia se inversează, iar 
faza gazoasă este mai bogată în HCI decât soluţia lichidă . 

În punctul de minim m, soluţia lichidă şi faza gazoasă au aceeași 
compoziție; о soluție cu concentrația punctului m - numită amestec 
azeotrop — se comportă la fierbere ca o substanţă pură: 

+ fierbe la temperatură constantă, dacă presiunea exterioară este 
constantă ( în situaţia din fig.10.5, te = 20°C, Pm = 9 mm Hg, Cm = 24 %m 
НСІ); 
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% faza gazoasă şi soluţia lichidă au aceeaşi compoziţie. 


0 6 12 18 24 


Fig.10.4. Variația presiunii totale р = Рн,о + Рмн, CU 


concentraţia, pentru soluţiile apoase de amoniac, la t=19,9 °С. 


Amestecul azeotrop diferă de substanța pură prin aceea că se 
tormează la diverse compoziţii, în funcţie de presiunea exterioară la care are 
loc fierberea. De exemplu dacă soluţiile apoase de HCI fierb la presiunea 
Po = latm, atunci temperatura de fierbere are valoarea te = 108,5 С, iar 


compoziţia azeotropului este %m НСІ = 20,2. Se spune că soluţia apoasă de 
НСІ, cu concentraţia 20,2 %m, reprezintă un azeotrop negativ, cu presiune 
minimă de vapori şi temperatură maximă de fierbere, $ 11.3. 
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Fig.10.5. Presiunea totală р = рна + Рн,о » în funcţie de 
concentraţie, pentru soluţiile apoase de НСІ, Іа t=20%C. 
Asemenea azeotropi formează şi ceilalți hidracizi: 
НЕ: 35,6%, HF; р, = atm; tẹ = 111,35%C 
НСІ: 20,2% m HCIl;po = latm ; te = 108,5°С 
HBr:47,5% НВг;р, = ат; е = 126*C 
НІ: 57% HI; po = айт; -1279С. 
Exemplul 10.1. La temperatura t =19,9C,. presiunile parţiale de 
vapori, deasupra soluţiilor apoase de amoniac, au valorile: 


Pn20 
mm Hg 
15,1 


14,7 
12,9 
12,3 
10,3 
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a) Să se reprezinte presiunea totală p în funcţie de compoziţia 
soluției lichide; 

b) Ce compoziţie are faza gazoasă? 

Rezolvare. а) р = рн; +рнсі :rezultatele obținute sunt trecute în 


tabelul de mai jos, iar graficul în fig.10.4. 
b) Notând cu e procentul masic a! amoniacului în faza gazoasă, se 
poate serie (Мұн; = 172/ тоі,Мн,о = 185/701): 


m 
“Е NH; =с= —— МИЗ 100; 
шн +10н›0 
m 18.n 18. 
100 _ "но | “Ян; |, _%PH20 
с MNH3 17.nNH3 17:PNH3 


Procedând astfel se obţin rezultatele din tabelul următor: 


мнз Рхн) Рн Р мн, 
mm Hg 
mmHg mm Hg 
0 0 17,4 17,4 0 
4,18 27,4 16,4 43,8 61,2 
6,50 45,8 16,1 61,9 72,9 
6,55 46,0 16,0 . 62,0 73.1 
1-12. 56,2 15,6 71,8 77,3 
10,15 80,6 15,1 95,7 83,4 
10,75 86,3 14,7 101 84,7 
16,64 166,1 12,9 179 92,4 
19,40 215,6 12,3 227,9 94,3 
23,37 302,4 10,3 312,7 96,5 


Datele de mai sus verifică regula lui Konovalov: componentul al 
cărui adaos măreşte presiunea de vapori a soluției, se regăseşte în 
concentrație mai mare іп faza gazoasă decât în soluția lichidă; invers, 
componentul al cărui adaos micşorează presiunea de vapori, se regăsește în 
concentraţie mai mică în faza gazoasă. 
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Exemplul 10.2. Pentru soluţiile apoase de acid clorhidric, la 
temperatura t = 20°С, presiunile de vapori ale celor doi componenți au 
valorile: 


% НС! 


а) Să se reprezinte presiunea totală р în funcţie de compoziţia 
soluţiei lichide; 

b) Să se calculeze compoziţia fazei gazoase, exprimată іп procente 
de masă. 

Rezolvare. Se procedează ca în cazul exemplului precedent. 


а) У. fig.10.5. 

b) Se obţin rezultatele din tabelul де mai jos: 

%! acu] рна | Pazo | Р ЕНІ 
Ёё mmHg | mmHg mmi Hg 8 


0,00076 0,00969 
0.0548 


0,302 


341 99,8 
710,6 | 99,9 


Şi de această dată rezultatele obținute verifică regula lui Konovalov. 
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10.3. Echilibrul de repartiție 


Se consideră doi solvenți nemiscibili (de exemplu A = apă, B = 
tetraclorură de carbon), în care se dizolvă molecular aceeaşi substanţă (de 


exemplu iodul), fig.10.6. 


Fig. 10.6. Repartizarea unei 
substanţe între doi solvenți 
nemiscibili, A şi B. 


(solubilitatea). 


La echilibru, concentrațiile molare ale 
substanței în cei doi solvenți sunt ca şi св. 
Cele două concentrații nu pot lua valori 
arbitrare; experienţa arată că raportul lor este 
o mărime constantă, dacă procesul are loc la 
T=ctşip=ct: 

сА/св= K (10.9) 

Relaţia (10.9) se cunoaşte sub numele 
de legea lui Nernst, iar constanta К se 
numeşte coeficient de repartiție. 

În cazul iodului repartizat între apă şi 
tetraclorură, raportul rămâne constant chiar 
când cele două soluţii devin saturate, adică: 

SA/Sp = сА/св = К (10.10) 
unde cu s s-a notat concentraţia de saturație 


Relaţia (10.9) se poate justifica uşor. La echilibru, potenţialul chimic 
al solvatului are aceeaşi valoare în cele două soluții: 


şi după explicitare (9.5): 


ША = ов 


ц2,А(Т,р) + RTinaz,A = 3 В(Т,р) + КТпаз в 


sau încă: 


1 


ж ж 
қ a2,A _H2,B H2,A _ 
аз в RT 


ct 


În condiţii izoterm-izobare, membrul drept al ecuaţiei este constant; 
în cazul soluțiilor diluate, activitățile se pot înlocui cu concentrațiile molare; 
procedând astfel se obţine relaţia (10.9). 

Legea lui Nernst se exprimă prin (10.9), dacă substanţa are aceeaşi 
stare moleculară în ambii solvenți. Altfel, relația poate avea şi alte forme. 
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Se consideră repartiţia 
unui acid organic (де 
exemplu acidul acetic) între 
doi solvenți nemiscibili A şi 
B (A = СН, В = H20), 
fig.10.7. 

Acizii organici sunt 
foarte slabi chiar în soluții 
apoase, iar în solvenți 
organici ionizează şi mai 
Fig. 10.7. Repartizarea acidului acetic între puţin: de acea se neglijează 
doi solvenţi nemiscibili, apa şi benzenul. echilibrele de ionizare în cei 

doi solvenți. 
Celelalte echilibre 
sunt prezentate în fig.10.7. Acizii organici au tendința de a forma dimeri, 
поѓай cu Хә: 


Fii, 


Între cele două molecule se stabilesc legături prin punți de hidrogen. 
Echilibrul de dimerizare se scrie sub forma: 
2X eX: 
În benzen predomină dimerii (echilibrul deplasat Іа dreapta), iar în 
apă moleculele simple ( echilibrul deplasat la stânga). Expresiile 
constantelor de echilibru sunt: 


C2,A 


Kea = (10.11); Kes = (10.12) 
сї, А CB 
unde cu c; şi с; s-au notat concentrațiile moleculelor simple respectiv duble. 
Atât monomerii cât şi dimerii se repartizează între cei doi solvenţi, 
după legea de repartiție (10.9) a lui Nernst: 


_ СА C2,A 


Kı (10.13); КҜ, = 
€1,B €2,B 
Ultimele patru relații nu sunt independente; împărțind (10.11) la 


(10.12) rezultă: 


(10.14) 


2 
Kea _C2A Св _ K2 
Ков  C2,B cf A к? 
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Se obţine astfel o relaţie între cele patru constante de echilibru. De 
aceea chiar dacă s-ar cunoaşte constantele Kı, K2, Кол şi К.в, tot nu ar fi 
posibilă determinarea сопсепіта Шот су д, C1,B; Со, Şi С2 в. 

Notând cu ca concentraţia acidului іп benzen, unde predomină 
dimerii, se poate scrie: 

CA = срд + 2 C2A 2 2C2,A 

În cazul soluţiei apoase, predomină monomerii, iar relaţia precedentă 

devine: 
сейид ошен 
În aceste aproximaţii, relaţiile (10.11)-(10.14) devin: 


с 2 с 
Kea = 24 (10.15); Keg = 28 (10.16) 
2C1,A ер 
с 
Kata (10.17); К›=—А (10.18) 
ер 2c2,B 


Înmulţind еы (10.16) şi (10.18) se obţine: 


-A= 2K2K. B = 2K? IKe,A = constant 
că 

În condiții izoterm-izobare, acidul organic se repartizează între cei 
doi solvenți după relaţia: 

CA 
св 
care exprimă tot legea lui Nernst. 

Echilibrul de repartiție găseşte aplicabilitate la rafinarea produselor 
petroliere, a uleiurilor, extracția zahărului din sfeclă sau trestie, extracția 
uleiurilor din turte sau din seminţe, etc. 

Este cunoscut faptul că produsele petroliere albe( benzină, petrol, 
motorină, ş.a.), rezultate la distilarea primară, conţin cantități mari de 
hidrocarburi aromatice. Arenele produc multe inconveniente la arderea în 
motoare, deoarece scot mult fum (poluare) şi depun calamină pe supape şi 
pe pereţii cilindrilor. În plus, arenele sunt foarte importante, pentru că prin 
chimizare se transformă în fibre sintetice; în acest mod, prin chimizare, 
hidrocarburile aromatice se valorifică superior. 

De aceea, înainte de a fi folosite drept combustibili, produsele albe 
se rafinează, în sensul că din acestea se extrag arenele. Rafinarea se face cu 
un solvent selectiv, care are proprietatea de a dizolva cantități mari din 
substanța extrasă. 


=const ' (10.19) 
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După un procedeu mai vechi, aparținând chimistului român 
Edeleanu, produsele petroliere se rafinau cu dioxid de sulf lichid. Ca solvent 
extractor se foloseşte acum etilenglicolul, dietilenglicolul, furfurolul, etc. 

Se poate arăta că, dacă solventul extractor se foloseşte în porțiuni 
mici, prin extracții succesive, atunci cantitatea de substanță extrasă este mai 
mare, decât în cazul în care solventul extractor se foloseşte tot, deodată, 
printr-o singură operaţie de extracție. 

Notând cu т, masa substanței supuse ехітасһеі, care se găseşte 
dizolvată în soluţia cu volumul У, iar cu пу volumul solventului extractor, v 
fiind volumul unei porțiuni iar n - numărul de extracții succesive, pentru 
prima extracție se poate scrie, (10.9): 

miy ек (10.20) 
V(mo —my) 
unde m; este masa de substanță rămasă în soluție după prima extracţie, iar 
diferența (me- т) trece în solventul extractor, cu volumul v. 
Din (10.20) rezultă: 
KV 


v+KV 
După a doua extracţie, în soluţie rămâne masa m», adică: 
шу 


my =ш, (10.21) 


— = 10.22 
У(ту - m2) ‹ i 


Din ultimele două relaţii se obţine: 


ку ү 
a ol кү 


ş.a.m.d., după a n-a extracție, în soluție rămâne masa mu: 


ку }\" 
т, “қу. (10.23) 
іп relația de mai sus, fracția este subunitară, iar prin ridicarea 
acesteia la puterea n-a valoarea scade continuu, adică: 
m, = ct, У = сі, К = сї, n3, УМ, m,N, у. exemplul 10.3. 

Dacă la extracție se foloseşte tot solventul deodată, printr-o singură 
operaţie de extracție, atunci masa substanței rămase neextrase este m’, iar 
(10.23) se scrie sub forma: 

КУ 


m'= m, ——— 
nv+KV 


(10.24) 
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Comparând ultimele două relaţii se obține m„<<m”; extracția este 
mai eficientă, când solventul se foloseşte în porțiuni şi numărul n de 
extracţii este mare. 

Exemplul 10.3. La t = 25°С, solubilităţile iodului іп apă şi 
tetraclorură de carbon au valorile ca = 0,00134 mol/L respectiv св = 0,1194 
mol/L. 

Se consideră o soluție saturată de iod, cu volumul V = 1 L, din care 
se face extracția iodului cu 100 mL CCH. 

Să se calculeze masa iodului rămasă în soluția apoasă, dacă extracția 
se face: 

a) folosind tot solventul, printr-o singură operație de extracție; 

b) prin cinci operații succesive (n=5), când volumul solventului 

extractor este v = 20 mL la fiecare extracție; 

c) prin zece operații succesive (n = 10), folosind la fiecare extracție 

un volum у = 10 mL ССЦ. 

Rezolvare. К = А. = 0.00134 

cg 0,1194 
ca = 0,00134.254 = 0,340 g/L ; св = 0,1 194.254 = 30,3 g/L 
a) Se foloseşte relația (10.24): 
-2 103 
ma V agg НЕ ы 
nv+KV 100+1,12.1072.103 
b) Se аге їп vedere (10.23): í 


5 5 
ms =m,| <} =0,340 e | =2,031075в1, 
v+KV 20+ 11,2 


10 10 
КУ (oua) =й 
z =0,34 —— | -5,76107%І 
c) mio "4-9; á 1-12) 872 


= 112.102; 


= 3,42107201, 
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CAPITOLUL XI 


ECHILIBRUL LICHID-VAPORI IN SISTEME BINARE 


În capitolul 9 ($ 9.2 şi $ 9.3) a fost analizat echilibrul lichid-vapori 
în soluţii diluate ideale, când în faza de vapori trece numai solventul. 

Frecvent se întâlneşte situaţia în care cei doi componenți lichizi se 
vaporizează simultan. 

În funcţie de natura celor doi componenți, vor fi avute în vedere 
echilibrele din schema de mai jos: 

+ ideale 

% КЕЗ + fără formare de azeotropi 
Ф cu formare de azeotropi 

% lichide cu miscibilitate limitată 

% lichide nemiscibile 

Aplicând legea fazelor (7.13) se găseşte că varianța maximă este: 

lmax = (C-r-fmin) + 2 = (2-0-1) + 2 =3 

Cei trei parametri independenţi sunt temperatura T, presiunea p şi un 
parametru de compoziţie (de exemplu таспа molară a unuia dintre 
componenți). 

Pentru obținerea diagramelor plane, uşor de interpretat, se preferă 
păstrarea constantă a temperaturii sau a presiunii; procedând astfel, pentru 
fiecare sistem binar vor fi importante echilibrul lichid-vapori la p = ct, 
respectiv echilibrul lichid-vapori la T = ct. 


Sisteme binare 


11.1. Sisteme ideale 


La amestecarea izoterm-izobară a doi componenți lichizi, se 
formează o soluţie ideală, dacă se respectă condiţiile din $ 7.1, iar expresia 
potențialuiui chimic este dată de (7.8). 

Exemple: amestecurile de hidrocarburi lichide, aerul lichid, 
amestecurile de antipozi optici, amestecurile conţinând izotopi diferiţi (H2- 
D2, С6Н6-С6О6, D = deuteriu), ş.a. 

Cei doi componenți formează o soluţie ideală, dacă forțele de 
interacțiune dintre moleculele de aceeaşi natură sunt practic egale cu forțele 
de interacție dintre moleculele de natură diferită. 

a) Echilibrul lichid-vapori la temperatură constantă 
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La temperatura constantă T, presiunile de vapori ale celor doi 
componenți puri sunt р? şi рэ; lichidul cu presiunea de vapori mai таге — 
în acest caz componentul 2, fig.1 1.1 — este mai volatil. 

Amestecând cei doi componenți, rezultă o soluţie ideală. Prin 


vaporizarea acesteia, se obține faza gazoasă, cu compoziţia xY şi x5: 


compoziția fazei lichide se exprimă prin fracțiile molare х! şi х} ; cele două 
faze au compoziţii diferite; în acest caz faza gazoasă este mai bogată în 
componentul mai volatil. 


Fig. 11.1 Echilibrul lichid-vapori în 
sisteme ideale binare, la Т-сі: 

c.l — curba lichidului; 

c.v — curba vaporilor saturați. 

Pe abscisă s-a trecut compoziţia fazei 
gazoase (= sau a soluţiei lichide 
(4 ), după necesități. 

Domeniul 1, soluţie lichidă; domeniul 
II, vapori nesaturați; domeniul Ш, 
soluţie lichidă <> vaporii saturați. 


Presiunile parțiale de vapori рі şi pi, pentru cei doi componenți, 


se modifică direct proporțional cu concentrația soluției lichide şi sunt date 
de legea lui Raoult, (9.18): 


pi! -рүхі =рү1-х)); ру =рух) GLD 
Variațiile celor două presiuni parțiale cu compoziția x} sunt 


prezentate în fig.11.1. i 
Presiunea totală de vapori, p°, de deasupra soluției, se obţine prin 
însumarea presiunilor parțiale (11.1): 


or parna eE ; 
pid =рії +p}? = ро +(ро —р?°)х› (11.2) 
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Relaţia (11.2) reprezintă variaţia presiunii de vapori cu compoziţia 
soluţiei lichide şi se cunoaşte sub denumirea de curba lichidului (c.l), care 


în acest caz se reduce la dreapta рү 1Bp3 „fig.11.1. 


Compoziţia fazei gazoase se exprimă prin relaţiile: 
id o 1 

ЖЕ рү ЕЕ р1(1-х2). 

2 


хі =1-х5 — = - 
pid pid 
id 0924 
р P>X2 А 
хў == 2 (11.3) 
р р 


Eliminând x} din relațiile 
precedente se obţine: 
1 1-х5 x$ 


2 

+ (11.4) 

id 
р' рр р 
care se reține mai uşor sub forma: i с 

0 222% 1 

1 5) хў 
-a S (11.4) Fig. 11.2. Regula pârghiei într-un sistem 
р Pi Р dicomponent — difazic: ng ВР = п, „PA. 


Relaţia (11.4) exprimă 
variaţia presiunii de vapori 


(рі) cu compoziţia fazei gazoase (х5): ea se cunoaşte sub numele de 


curba vaporilor saturați (c.v), adică рТ Ар? 2 din fig.11.1. 


Deasupra curbei lichidului (domeniul Т), presiunea are valori mari, 
care avăntajează existența fazei lichide; dimpotrivă, sub curba vaporilor 
saturați, domeniul П, presiunea este scăzută, iar sistemul se află sub formă 
de vapori nesaturaţi. Între cele două curbe (domeniul Ш) sistemul este 
difazic: de exemplu soluţia lichidă cu compoziţia punctului В este în 
echilibru cu vaporii saturați având compoziţia punctului A; se observă că 
faza gazoasă este mai bogată în componentul volatil. 

Aplicând legea fazelor (7.13) se obţine: 

+ domeniile І sau II: | = (с-т-і) + 2 = (2-0-1) + 2 = 3. Deoarece 
temperatura Т = ct, mai apare încă o relație suplimentară, iar varianţa scade 


la / = 2. Cei doi parametri independenţi sunt presiunea şi compoziția (xi 


pentru soluţia lichidă, respectiv х5 pentru faza gazoasă); 
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Ф domeniul III: între cele două curbe sistemul este difazic, iar 
varianţa are valoarea 1 = (2-0-2) + 2 = 2. La temperatură constantă, rămâne 
un parametru independent- presiunea- care se modifică cu compoziţia 
soluţiei lichide după curba lichidului (11.2), sau cu compoziţia fazei gazoase 
după curba vaporilor saturați, relația (11.4). 

Regula pârghiei. Se consideră un sistem cu doi componenți şi două 
faze, având compoziția punctului Р, fig.11.2. Sistemul este scindat într-o 
fază lichidă cu compoziţia punctului B şi o fază gazoasă cu compoziţia 
punctului A, cantitățile de substanțe din cele două faze fiind n, respectiv ng, 
cu condiţia n = + ng, unde n este cantitatea totală de substanţe. 

Condiţia de conservare a componentului 2 se scrie sub forma: 


x2(nı +в.) = хуп + хп, 
sau încă: 
п„(хЁ - ху) = (хә -х») (11.5) 
Observând că: 
x$ -X7 -РА; (х2 -x})= РВ 
relaţia (11.5) devine: 
ng PA = n, PB (11.6) 
şi se cunoaşte sub numele de regula pârghiei, care rămâne aceeaşi când 
compoziţia se exprimă în procente molare (һо). 
Dacă compoziția este dată în procente masice (%m), 
procedând ca mai sus se obține: 
mg PA = m; PB (19.77) 
în саге mg şi my sunt masele celor două faze în echilibru. 
b) Echilibrul lichid-vapori la presiune constantă 


În fig.11.3, тр şi т; sunt temperaturile de fierbere ale celor doi 


componenți puri, la presiunea constantă p (poate fi chiar presiunea 
atmosferică, po = 1 atm). Lichidul mai volatil este cel care аге o temperatură 
de fierbere mai mică, adică componentul 2. 
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Soluţia lichidă, cu compoziția 
хі, fierbe la о temperatură і 
A 5. 225 з _ vapori 
intermediară, iar faza gazoasă nesaturați 


rezultată are о altă compoziţie, x$, 


fiind mai bogată în componentul 
volatil. De exemplu soluţia lichidă 
cu compoziția punctului C, intră în 
fierbere în punctul B, iar vaporii 
saturați rezultați au compoziția soluție 
punctului A, fiind mai bogați în lichidă 
componentul volatil, ş.a.m.d. pentru 
alte concentraţii iniţiale ale soluţiei 
lichide. Fig. 11.3. Echilibrul lichid-vapori 
Curba de fierbere (c.f) în sisteme ideale binare, la presiune 
exprimă variația temperaturii de constantă: c.f. (curba de fierbere), с.с 


fierbere Т cu compoziţia soluţiei (curba de condensare). Domeniile 1, 


2027 E e i ПШ leaşi 5 ificaţii ca î 
lichide, хі. Variația temperaturii de в, 11 a Citi Aia ct жыды 


fierbere Т cu compoziţia fazei 


0 х ә 1 


gazoase, х5 „este dată de curba de condensare (с.с). 

În cazul vaporizării celor doi componenți, constantele de echilibru 
К, au expresiile: 
x$ x$ 
=F (11.8); Куз = (11.9) 
ХІ х2 

În relaţiile de mai sus, constantele Kx pot fi considerate şi coeficienţi 
de repartiție ai celor doi componenți în cele două faze, după relaţia lui 
Nernst, (10.9). 

Variația constantei de echilibru К, cu temperatura este dată de 


(7.42): 
даку} АН) 
ôT j, RT? 


К; => 


în care АН] este căldura latentă molară de vaporizare a componentului 1. 


Prin integrare se obține: 


K A 
| х0 GinK = 
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în care limita de jos se referă la componentul 1 pur, care fierbe la 
temperatura Тр, când х? = x} =1 şi Қа-і. 
Din relaţia precedentă rezultă: 


Al 1 1 
mK, =——+| — -|= (T 11.10 
пК,1 R E T 100) ( ) 
sau încă (11.8): 
в 
Хх 
=e (11.11) 
хі 


unde cu 21(Т) s-a notat membrul drept din (11.10), care depinde numai de 
temperatură. 

O relație similară cu (11.11) se poate scrie şi pentru componentul 
doi: 


(11.12) 


unde: 


Ecuația (11.11) se poate scrie sub forma: 
g 
1- х2 Е eM 
1-х} 


(11.13) 


Eliminând x$ din relațiile (11.12) şi (11.13), se obține ecuația 
curbei de fierbere: 


х1 
1 1-е 
x2 = 11.14 
2 a (11.14) 
Din (11.12) şi (11.14) rezultă ecuaţia curbei de condensare: 
22 м 
g_e 2(1-e'1) 
x8 = (11.15) 
2 е^2 єї 


Ultimele două relaţii se cunosc sub numele de ecuațiile lui уап Laar. 
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11.2. Sisteme reale fără formare de azeotropi 


Asemenea sisteme, în care fazele 
gazoasă şi lichidă au o comportare reală, 
sunt frecvent întâlnite. 


sompe De această dată fracțiile molare x; 
ca (în fază gazoasă sau lichidă) se înlocuiesc 
cl cu activitățile ai, (9.2): 
ai = Vi Xi 


a) Echilibrul lichid-vapori la T = ct 
Presiunile parțiale de vapori р, şi 
р» ale celor doi componenți 


роге sunt date de relații asemănătoare cu 

(11.1), cu deosebirea că fracțiile molare 

0 A i se înlocuiesc prin activitățile 
corespunzătoare: 


Fig. 11.4. Echilibrul lichid- =p?a! =p?y!x!: 
vapori, la T=ct, în sistemele reale Pim prti =E; 
care nu formează azeotropi. P2 = pa -рбүзхі, (11.16) 
Domeniile І, П şi Ш au aceleaşi 


semnificaţii ca în fig. 11.1. Comparând. cu (111), өші 


posibile abateri pozitive de la idealitate, 


dacă: 
i ial id П 
ру >рїй,аү > хү,үү >1; р2>р; a > xy >1 (11.17) 
sau abateri negative, când: 
ру <рї%,ау < хі, <1; р2 <р@,ау <x},y} <1 (11.18) 
Presiunea totală de vapori, p, se obține prin însumare: 
p=ptp 


sau încă (11.16): 
l 1 ki 
р = руу(1-— х2) +р3ү2х2 
Aranjând termenii, se obține curba lichidului (c.l), fig. 11.4: 
1 
р-р?уі (ру) — PY (11.19) 
Deoarece coeficienţii de activitate y! şi ү se modifică cu presiunea 
şi compoziţia, se obține o curbă, spre deosebire de situația din sistemul 
ideal, fig.11.1, când dependenţa era liniară. 
Curba vaporilor saturați (c.v), exprimă variația presiunii totale de 
vapori p cu compoziția fazei gazoase, хі $ 
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Înlocuind în (11.3) fracțiile molare prin activităţi şi ţinând cont de 
relaţiile (11.16), se obţine: 
1 
pı =аўр=хўүўр =рўүүх| 
ра-афр-хіуір-реуікі 
Din relaţiile de mai sus rezultă: 
рт _(@-х ууу р; 


Р (-хіуі P хуу 


Eliminând х} se obţine curba vaporilor saturați sub forma: 


{ч мы 
р тір) тір? 
Dacă toți coeficienţii de activitate sunt egali cu unitatea, se regăseşte 
relaţia (11.4), corespunzătoare sistemului ideal. 
b) Echilibrul lichid-vapori la p = ct 
În cazul sistemelor reale, relațiile (11.11) şi (11.12) devin: 


(11.20) 


Ext 5,5 
VII „м (11.21); Ш 2-2 (11.22) 
Ү1Х1 Y2X2 
Relaţia (11.21) se poate scrie: 
g 1-х2) 
ав зі (11.23) 


1 йү 
Ү11-х2) 
Eliminând х5 din ultimele două relații, se obţine ecuaţia curbei de 
fierbere (cj): 
1 A 
ҮҮ — vie”! 
1,2 1,522 
үре 2 —үүе“! 
care are aceeaşi аіш са în sistemul ideal, fig. 1 1.3. 
Dacă coeficienţii de activitate sunt egali cu unitatea, cum se întâmplă 


în sistemul ideal, atunci (11.24) şi (11.14) sunt identice. 
Curba de condensare (с.с) rezultă imediat din (11.22) şi (11.24): 
рл алм 
gat (ҮТҮ2 = ) (11.25) 
үне —үүү е^! 
Curba de condensare are aceeaşi alură ca în sistemul ideal, fig.1 1.3. 


хі = (11.24) 
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11.3. Sisteme reale cu formare de azeotropi 


Sistemul azeotrop (sau amestecul azeotrop) reprezintă о soluție 
lichidă cu doi sau mai mulți componenți, având o anumită compoziție, care 
se comportă la fierbere ca o substanţă pură, deoarece: 

Ф fierbe la temperatură constantă, dacă presiunea exterioară este 
constantă; 

+ compoziţiile fazelor lichidă şi de vapori sunt identice. 

Compoziţia la care se formează sistemul azeotrop este variabilă: ea 
depinde de presiunea la care are loc procesul de fierbere, care la rândul ei 
influențează temperatura de fierbere. De exemplu în sistemul apă-etanol 
compoziția azeotropului se modifică cu presiunea: 


р, mm Hg 100 200 400 760 1100 1450 
ts °C 34,2 47,8 62,8 78,1 87,8 95,3 
%moC2HsOH 996 93,8 91,4 90,0 89,3 89,0 


Ultima particularitate deosebeşte azeotropul de o substanță pură, 
pentru că substanța pură are o compoziție unică. 

Există şi sisteme eteroazeotrope formate din lichide parțial miscibile 
(§ 11.6) sau nemiscibile (§ 11.7), care îndeplinesc condiţiile de mai sus. 

а) Azeotropi pozitivi. Sunt soluţii reale, care prezintă abateri 
pozitive de la idealitate, relaţiile (11.17). 

În acest caz, presiunile ы de vapori pi şi p2 sunt mai mari decât 


cele din sistemul ideal, рій $1 pă, 


De aceea presiunea totală p de vapori trece printr-un maxim, punctul 
A, în care curba lichidului (c.l) şi curba vaporilor saturați (c.v) sunt 
tangente. În punctul A se formează amestecul azeotrop. 

Pentru fiecare component, în domeniile limită de concentraţie, 
variaţia presiunii parțiale de vapori respectă legea lui Raoult (11.1) şi legea 
lui Henry (10.6). De exemplu pentru componentul 2, când x2—1, curba 
pentru р; se suprapune peste dreapta punctată corespunzătoare sistemului 
ideal, adică soluţia se supune legii lui Raoult: 


i LA 
x2 >1,p2 pia > х,у >1 
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Dimpotrivă, la concentrații 
mici, сапа х;->0, presiunea 
parţială de vapori р» creşte direct 


proporțional cu concentraţia xl, 


adică p = сехі, în acord cu 
legea lui Henry. 

Aceste lucruri sunt corecte 
şi pentru primul component, 
fig. 11.5, 

În fig.11.6 sunt prezentate 
curbele de echilibru lichid-vapori, 
la presiune constantă. Deoarece 0 ә 1 
azeotropul este mai volatil decât Fig, 11,5. Echilibrul lichid-vapori, la 
ambii componenți, fig.11.5, el va T=ct, în cazul azeotropilor pozitivi. 
Dreptele punctate exprimă presiunile 
parțiale de vapori în sistemul ideal. 
Cu c.l și c.v s-au notat curba lichidului 
respectiv curba vaporilor saturați. 
Domeniile 1, П şi Ш au aceleaşi 
semnificaţii ca în fig. 11.1. 


Т) 


Т 


Т) 


avea о temperatură de fierbere 
` (ТА) mai mică decât ambii 
componenți. 

În punctul А se 
formează amestecul azeotrop, 
iar cele două curbe sunt 
tangente, adică fazele lichidă şi 
0 X2 -> 1 de vapori au aceeaşi 

compoziţie. 
Fig. 11.6. Echilibrul lichid-vapori, la Se consideră о soluţie 
p=ct, în cazul azeotropilor pozitivi: c.f — lichidă, cu compoziția punctului 
curba de fierbere, с.с — curba de B, aflată într-un vas deschis (de 


condensare. În punctul A ee urgia А exemplu un pahar Berzelius) la 
amestecul azeotrop. Domeniile І, П şi presiunea exterioară р;= 1 atm. 


aceleaşi semnificaţii ca în fig. 11.1. 5 лт ai 4 А 
шы f 8 Prin încălzirea sistemului 


(В->С), soluţia intră în fierbere în punctul С, iar faza de vapori аге 
compoziţia punctului D, fiind mai bogată în componentul 2, mai volatil. De 
aceea soluţia lichidă se îmbogățeşte continuu în componentul 1, iar 
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temperatura de fierbere creşte după curba С-» ТӘ; în acelaşi timp, faza de 
vapori saturați, care părăseşte vasul şi se împrăştie în atmosferă, îşi modifică 
compoziţia după curba de condensare D-— ТО; ultimele picături din vas 
sunt formate din componentul 1 pur. Rezultă că, în timp, temperatura de 
fierbere a soluţiei creşte de la Tc la тр (spre deosebire de о substanță pură 


care fierbe la temperatură constantă). 

Dacă soluția lichidă, supusă încălzirii, are compoziţia punctului E, 
care coincide cu compoziția amestecului azeotrop A, atunci intră în fierbere 
în punctul A, iar faza lichidă are aceeaşi compoziţie cu faza de vapori; de 
aceea compoziţia soluției nu se schimbă în timp, iar temperatura de fierbere 
rămâne constantă până la vaporizarea totală a soluţiei lichide, 

Exemplul cel mai cunoscut de azeotrop pozitiv este reprezentat de 
sistemul apă-etanol: temperaturile normale de fierbere ale celor doi 


componenți sunt {ү =100%Cşi t$ = 78,3° С; атеѕіесш azeotrop conţine 
95,6 Yom alcool şi fierbe la temperatura Тл = 78,15°С, care este mai mică 
decât temperaturile de fierbere ale ambilor componenți. 


b) Azeotropi negativi. În acest caz apar abateri negative de la 
idealitate, adică sunt satisfăcute inegalităţile (11.18), iar iz ră 


de vapori рі şi p2 sunt mai mici decât cele din sistemul ideal, рій şi рі i А 


fig.11.7. 

Şi de această dată presiunile parțiale pı şi p2 satisfac legile lui Raoult 
şi Henry, aşa cum s-a discutat anterior, în cazul azeotropilor pozitivi. 

Deoarece рі <pidşi р2 <р, presiunea totală de vapori р se 
modifică după o curbă cu minim; în punctul de minim A se formează 
amestecul azeotrop, iar cele două curbe sunt tangente, pentru că fazele 
lichidă şi de vapori au aceeaşi compoziţie. 

Din fig.1 1.7 rezultă că azeotropul este mai greu volatil decât ambii 
componenți; de aceea, la p = ct, сі va avea o temperatură de fierbere mai 
mare decât cei doi сотропегі, fig.1 1.8. În punctul A curbele de fierbere (c.f) 
şi de condensare (c.c) sunt tangente, pentru că cele două faze, în echilibru, 
au aceeaşi compoziție. 

Câteva exemple de asemenea azeotropi sunt prezentate în tabelul 
11.1. 
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0 x> 1 0 


х ә 1 
Fig. 11.7. Curbele de echilibrul lichid- Fig. 11.8. Echilibrul lichid-vapori, 
vapori, la T=ct, în cazul azeotropilor la p=ct, în cazul azeotropilor 
negativi. Dreptele punctate corespund negativi. Іп punctul A se formează 
presiunilor parţiale р şi př din amestecul azeotrop. 


sistemul ideal. Cu c.l şi c.v s-au notat 
curba lichidului respectiv curba 
vaporilor saturați. Domeniile І, H şi 
Ш au aceleaşi semnificaţii ca în 

fie. 11.1. 


Tabelul 11.1. Azeotropi negativi, cu apă, la рұ- 1 atm 


Sistemul 


H20 — НЕ 
H20 – НСІ 


H20 - НВг 
ЊО - НІ 
H20 ~ HCIO4 
H20 – HNO; 


c) Teoremele Gibbs-Konovalov explică formarea azeotropilor. 

Renunţând la demonstrații, aceste legi se enunță astfel: 

Prima lege: dacă în succesiunea stărilor de echilibru ale unui sistem 
binar-difazic, aflat la temperatură constantă, presiunea trece printr-o 
valoare extremă (de maxim, fig.ll.5 sau de minim, fig.11.7), atunci іп 
punctul de extrem compozițiile celor două faze coincid; 
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Reciproca: pentru un sistem binar-difazic, aflat la temperatură 
constantă, dacă compoziţiile celor două faze coincid, atunci presiunea trece 
printr-o valoare extremă. 

A doua lege: dacă în succesiunea stărilor de echilibru ale unui 
sistem binar-difazic, aflat la presiune constantă, temperatura trece printr-o 
valoare extremă (de minim, fig.11.6 sau de maxim, fig.11.8), atunci іп 
punctul de extrem compozițiile celor două faze coincid; 

Reciproca: pentru ип sistem binar-difazic, aflat la presiune 
constantă, dacă compoziţiile celor două faze coincid, temperatura trece 
printr-o valoare extremă. 

Legile Gibbs-Konovalov se aplică şi în cazul altor echilibre difazice, 
§ 11.5 şi $ 12.1. 


11.4. Comportarea la fierbere a soluțiilor binare 


Procesele şi fenomenele care au loc la transformarea soluţiei în 
vapori, depind de condiţiile în care are loc vaporizarea. 

a) Vaporizarea soluţiei într-un corp de pompă 

Se consideră o soluţie lichidă, cu doi componenți, punctul A din 
fig.1 1.9, aflată într-un corp de pompă, іа presiunea iniţială pa, pistonul fiind 
în contact direct cu lichidul, iar soluţia uşor comprimată. Corpul de pompă 
este termostatat la temperatura T = ct. 

Ridicând lent pistonul, soluţia se destinde izoterm, procesul AL, 
fără ca pistonul să se desprindă de lichid. 

În punctul L, la presiunea рі, pistonul se desprinde de lichid, iar 
primii vapori formaţi au compoziţia punctului V. 

Continuând micşorarea presiunii, se ajunge în punctul M, la 
presiunea pm; în acest moment o parte din lichid s-a vaporizat, compoziția 
vaporilor corespunde punctului У}, iar soluția lichidă rămasă are compoziţia 
punctului 11; cantitățile din cele două faze, în echilibru, sunt date de regula 
pârghiei, (11.6): 

nı шм = п, МУ, 

Continuând ridicarea pistonului, presiunea scade, iar lichidul 
continuă să se vaporizeze. Ultimele picături de lichid au compoziţia 
punctului 12, iar vaporii saturați formaţi vor atinge compoziția punctului V32. 

În continuare, micșorând presiunea, vaporii saturați se transformă în 
vapori nesaturați, dar compoziţia lor rămâne aceeaşi (identică cu compoziția 
soluţiei lichide iniţiale, punctul А). 
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sol. lichidă 


vap. nesat. 


0 х ә 1 


Рл Эр. 


Fig. 11.9. Vaporizarea izotermă a unei soluții binare, într-un corp de pompă. 


Se observă că procesul de vaporizare izotermă se produce ре 
intervalul de presiune py -Вуҙ:іп acest timp compoziția soluției lichide 


se modifică după curba lichidului (1-11-12), iar compoziţia vaporilor 
după curba vaporilor saturați (У->У|-эУ;). 

Evident că procesul de vaporizare este însoțit de absorbţia căldurii de 
vaporizare ОУ (din termostat), care este aproximativ egală cu suma 
căldurilor de vaporizare ale celor doi componenți: 

Q” = пуЛНҮ + пзАН; 
unde n, şi nm sunt cantitățile din cei doi componenți, care suferă 
transformarea de fază. 

Similar se discută procesele care au loc, când cei doi componenți dau 
diagrame de faze de alt tip, ca în fig.11.1, fig.11.5 şi fig.11.7. 

Un caz aparte este acela în care compoziția soluției lichide 
corespunde amestecului azeotrop, punctul A din fig.11.5 sau fig.11.7. 

În acest caz procesul de vaporizare izotermă are loc la presiunea 
constantă pa; în timpul vaporizării soluţia lichidă şi faza gazoasă au tot 
timpul aceeaşi compoziție, situația fiind asemănătoare cu cea de la 
vaporizarea unei substanțe pure. 

În continuare va fi avută în vedere vaporizarea izobară a soluţiei, 
aşa cum se întâmplă în fig.11.3, fig.11.6 şi fig.1 1.8. 
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Se consideră soluţia binară din fig.11.8, care formează un azeotrop 
negativ. Compoziţia inițială a soluţiei corespunde punctului B; ea se găseşte 
într-un corp de pompă, similar cu cel din fig.11.9, la presiunea constantă 


P=Pot Тын pistonul fiind în contact direct cu lichidul. 


Încălzind izobar sistemul, presiunea de vapori creşte cu temperatura; 
la temperatura punctului L, pistonul se desprinde de lichid, iar compoziția 
primilor vapori saturați formaţi corespunde punctului V. 

În continuare temperatura creşte până la temperatura punctului L}, 
soluția se vaporizează continuu, compoziția lichidului se modifică după 
curba LoL,, iar compoziția vaporilor saturați după curba V—V,. 

În timpul vaporizării izobare a unei soluţii, temperatura creşte, pe 
când în cazul fierberii unei substanțe pure- temperatura rămâne constantă. 

Procesul de vaporizare se termină pe palierul L;V,, când vaporii 
saturați au compoziția punctului V,, identică cu compoziţia soluției lichide 
inițiale, punctul B. 

Dacă se continuă încălzirea, atunci se vor încălzi izobar vaporii 
nesaturaţi, aflați în domeniul П de deasupra curbei de condensare. 

Situaţia este identică pentru o soluție cu compoziţia iniţială la stânga 
punctului A. 

Un caz aparte îl reprezintă soluţia lichidă cu compoziţia punctului A, 
adică amestecul azeotrop. La încălzirea acestuia într-un corp de pompă, 
azeotropul intră în fierbere la temperatura punctului A; de această dată 
vaporizarea are loc la temperatura constantă TA, iar compoziţia fazelor 
lichidă şi de vapori este aceeaşi, aşa cum se întâmplă la fierberea izobară a 
unei substanțe pure. 

b) Fierberea soluţiei într-un vas deschis, la presiunea atmosferică 

În această situație vaporii formaţi se împrăștie în atmosferă, spre 
deosebire de fierberea într-un corp de pompă, când vaporii saturați rămân în 
incintă, fiind continuu în echilibru cu soluţia lichidă. 

Se consideră o soluție binară, reală sau ideală, fig.11.10, într-un vas 
deschis (de exemplu un pahar Berzelius). Compoziţia iniţială a soluţiei 
corespunde punctului B. Prin încălzire, soluţia intră în fierbere în punctul L, 
iar primii vapori formați au compoziția punctului V, fiind mai bogaţi în 
componentul mai volatil. Astfel, prin fierbere, soluția lichidă se îmbogățește 
continuu în componentul 2, greu volatil; în timpul fierberii temperatura 


creşte, compoziţia lichidului se modifică după curba L > Ш > Т», iar 
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0 1 


х ә 
Fig. 11.10. Curbele de fierbere (с.Ғ) 
şi condensare (с.с), la p=ct, pentru 
о soluție binară, care nu formează 
azeotrop. 


compoziţia lichidului se modifică 
după curba L-A, iar a vaporilor 
formați după curba УА; ultimele 
picături din vas au compoziţia 
azeotropului А şi fierb la 
temperatura TA. 

La fel se produc lucrurile 
când compoziţia iniţială a soluţiei 


corespunde punctului С, cu 
deosebirea că faza de vapori este 
tot timpul mai bogată іп 


componentul mai volatil 1. 

Dacă soluția are compoziția 
amestecului azeotrop, punctul A, 
atunci se comportă la fierbere ca o 
substanță pură: 

+ fierbe 


la temperatura 


compoziția vaporilor după 


У Vı э Т); ultimele picături din 


vas au temperatura т; şi sunt formate 


din componentul greu volatil, practic 
pur. 

La fel se întâmplă în cazul 
soluțiilor reale, cu formare de azeotropi, 
fig.11.11. О soluție lichidă cu 
compoziția punctului B, intră în fierbere 
în punctul L, iar vaporii formaţi au 
compoziția punctului У, find mai 
bogați în componentul greu volatil 2; 
datorită fierberii, soluţia lichidă se 
îmbogățeşte în componentul uşor volatil 


1, temperatura de fierbere creşte, 

| 
| 

Т | 
| 
| 
| 
| 
| zi 
| 
| 

т? | 
| 
| 
| 
| 


1 


х ә 


Fig.11.11. Fierberea unei soluţii reale 
binare, care formează un azeotrop 
negativ, într-un vas deschis, la presiunea 
p=ct. 


constantă TA, dacă presiunea exterioară este constantă; 
* soluţia lichidă are aceeaşi compoziție cu vaporii saturați. 


Formal, diagrama din fig.11 


11 poate fi considerată ca fiind formată 


din două diagrame alăturate, asemănătoare cu cea din fig.11.10, în care 
amestecul azeotrop ar fi un “component” comun, mai greu volatil decât 
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ceilalţi doi componenți (adevăraţi). În această idee, ultimele picături din vas 
sunt formate din “componentul” mai greu volatil şi au temperatura de 


fierbere a acestuia. 


с) Fierberea într-o coloană de fracționare 


Coloana cu talere şi clopote este un 
utilaj de formă cilindrică, cu 
diametrul de ordinul metrilor şi înălțimea de 
10-20 m; ea este prevăzută cu talere, 
distanța dintre două talere succesive fiind de 
60-70 cm (suficientă pentru eventuale 
reparaţii), fig.1 1.12. 

Pe fiecare taler, deasupra unor 
ştuțuri, se găsesc clopoțeii. 

Nivelul lichidului pe fiecare taler 
este hotărât de deversoarele d; prin aceste 
deversoare lichidul circulă în coloană de sus 
în jos; dimpotrivă, vaporii saturați circulă 
de jos în sus, prin ştuţuri, şi condensează pe 


vap. Sat. 1 


talerul superior. 


Coloana este prevăzută cu izolaţie 


sol. lichidă | 


termică, pentru a micşora pierderile de 


căldură. 


Fig.11.12. Elementele unei coloane 


Se consideră o soluţie lichidă cu CY talere şi clopoței: с – clopot, 4- 


compoziția şi temperatura corespunzătoare 


deversor (preaplin), t — taler. 


punctului Li, fig.11.13, care pătrunde іп 


0 


х ә 1 


Fig. 11.13. Separarea componenților 
într-o coloană de distilare. 


coloană pe talerul 1, fig.11.12; pentru a 
nu strica separarea, este necesar ca 
soluţiile intrată şi cea de pe taler să aibă 
aceeaşi compoziție. 

Pe talerul 1 soluția fierbe, iar 
vaporii formați - си compoziţia 
punctului V- vor ajunge ре talerul 
superior 2, unde vor condensa, formând 
un lichid cu compoziţia punctului 1, 
mai bogat în componentul volatil; acest 
lichid fierbe la o temperatură mai mică 
şi formează vapori cu compoziţia 
punctului V2, care vor condensa ре 
talerul superior 3, formând o soluţie 
lichidă cu compoziţia şi temperatura 
punctului Lz, care este şi mai bogată în 
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componentul volatil, ş.a.m.d. 

Astfel, spre vârful coloanei, lichidul este tot mai bogat іп 
componentul volatil; pentru un număr suficient de talere, pe la vârful 
coloanei se va separa componentul mai volatil, la puritatea dorită. 

Spre partea inferioară a coloanei, au loc procese asemănătoare de 
vaporizare-condensare, iar soluția se îmbogățește în componentul greu 
volatil, care se va separa pe la partea inferioară. 

Notăm faptul că fierberea are loc izoterm, pe palierele orizontale 
Т.У, L2V2, L3V3,..., în care temperatura scade pe măsură ce talerul (pe care 
are loc procesul) se apropie de vârful coloanei. Condensarea se face când 
vaporii trec pe talerul superior, cu temperatură mai scăzută şi este 
reprezentată prin segmentele verticale VıL2, V2L3, etc din fig.11.13. 

Rezultă că pe acelaşi taler se produce fierberea soluției lichide şi 
condensarea vaporilor saturați veniți de pe talerul inferior. De exemplu pe 
talerul 2, fierberea este reprezentată de segmentul І.2У;, iar condensarea prin 
segmentul vertical VL». 

Circulaţia lichidului prin deversoare, de sus în jos, numită şi reflux 
intern, îmbunătăţeşte separarea. 

Din modul de funcţionare se desprind următoarele concluzii: 

Ф vaporii circulă în coloană de jos în sus, pe sub clopoței, iar lichidul 
circulă în contracurent, de sus în jos; 

«pe fiecare taler are loc о vaporizare (palierul orizontal) şi o 
condensare (segmentul vertical); 

Фре la partea superioară a coloanei se separă componentul volatil, 
iar pe la partea inferioară se obține componentul greu volatil; 

temperatura coloanei diferă de la un taler la altul; la partea 
superioară temperatura este egală cu temperatura de fierbere a 
componentului uşor volatil, iar la partea inferioară are o valoare egală cu 
temperatura de fierbere a componentului greu volatil: rezultă că temperatura 
coloanei creşte de sus în jos; 

+ numărul de talere nu este arbitrar; el depinde de diferența Лі; dintre 
temperaturile de fierbere ale celor doi componenți; când А4 creşte, numărul 
de talere scade; invers, când Atr este mic, separarea este greoaie şi numărul 
talerelor creşte, atingând uneori valoarea de 80-100 talere. În asemenea 
situații, pentru a realiza separarea componenților, se folosesc 2 sau 3 
coloane înseriate, fiecare coloană având aproximativ 30 talere şi o înălțime 
de 18-20 m; 

Фіп locul coloanelor cu talere cu clopoței, se folosesc frecvent 
coloane cu umplutură solidă, în care cele două faze circulă în contracurent, 
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iar echilibrul lichid-vapori se realizează pe suprafaţa umpluturii. Separarea 
se face la fel ca în cazul coloanelor cu clopoței; 

când cei doi componenți formează un amestec azeotrop- de 
exemplu cu minim al temperaturii de fierbere, fig.11.6, atunci, pe Іа partea 
superioară a coloanei se separă amestecul azeotrop (fiind cel mai volatil), iar 
ре la partea de jos se obține componentul ехсейепіаг (1 sau 2, după caz), 
care este mai greu volatil. 

Dacă cei doi componenți formează un azeotrop cu maxim pentru 
temperatura de fierbere, fig.11.8, atunci pe la partea inferioară se separă 
azeotropul (mai greu volatil), iar pe Іа partea de sus se obţine componentul 
excedentar (mai ușor volatil). 

Rezultă că în asemenea situaţii azeotropul nu se poate scinda în cei 
doi componenți puri; 

+ domeniul format lentilă, fig.11.13, prezintă multă importanță în 
procesul de separare; pentru a putea obține cei doi componenți puri, este 
necesar ca “lentila” să acopere tot domeniul de compoziţie (0< х› < 1). 
Acest lucru prezintă importanță la separarea hidrocarburilor inferioare sau a 
aerului lichid, pentru саге fracționarea se face Іа temperaturi scăzute; 

іп afară de refluxul intern, coloana mai este prevăzută şi cu un 
reflux extern ; о parte din componentul uşor volatil- lichid- separat pe la 
partea superioară, se reintroduce în coloană; procedând astfel, separarea 
celor doi componenți se îmbunătăţeşte mult, deoarece lichidul reintrodus va 
antrena în jos cantitățile mici de component greu volatil scăpat; 

Фргіп distilare fracționată, un amestec simplu, format din 2-3 
componenți, poate fi scindat în componenți puri; în cazul amestecurilor 
complexe — cum ar fi ţiţeiul sau păcura- prin distilare fracționată se obțin 
fracțiuni înguste (benzină, petrol, motorină, respectiv uleiuri). 

d) Fierberea într-o instalaţie de distilare simplă 

Este frecvent folosită în laborator pentru separarea sau 
purificarea unui component lichid dintr-o soluție cu 2-3 componenți. Tot 
prin distilare simplă se obțin băuturile alcoolice. 

Instalaţia de distilare simplă produce o separare identică cu o 
coloană având 1-2 talere, deoarece o parte din vaporii condensaţi pe pereți 
se reîntorc în vasul de distilare. 

De cele mai multe ori interesează separarea componentului mai 
volatil, care distilă primul (capul distilării). 

Pentru ca separarea să fie bună, trebuie ca diferența dintre 
temperaturile de fierbere ale componenților să fie de cel puţin 30-40°С. 

In acest caz, chiar capul distilării nu conține componentul mai volatil 
pur. 
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11.5. Lacune de miscibilitate în sisteme binare 


Фіоіа! miscibile, dacă se amestecă în orice proporţie, cum se 
întâmplă în sistemele apă-metanol, apă-etanol, metanol-etanol, etc; 

Фси miscibilitate limitată, când pe un anumit interval de compoziție 
apar două soluții conjugate, adică se realizează о lacună de miscibilitate, са 
în sistemul apă-fenol, fig.11.14; 

epractic nemiscibile, dacă cele două lichide nu se amestecă, 
independent de proporţia acestora, ca în cazul apă-mercur. Uneori lacuna de 
miscibilitate este atât de extinsă, încât lichidele se consideră nemiscibile 
(apă-benzen, apă-nitrobenzen, etc). 


50 100 
Yom CeHsOH 


Fig.11.14 Lacuna de miscibilitate din 
sistemul apă -fenol, la р=1 atm. 


Se consideră apă pură, la temperatura t= 20°C, fig.11.14. Adăugând 
cantități mici de fenol, se constată că acesta se dizolvă, rezultând o soluţie 
diluată de fenol în apă. La concentrația corespunzătoare punctului A, se 
constată apariția opalescenţei, semn că fenolul se dizolvă limitat. 
Continuând să se adauge fenol, apar două soluţii lichide- numite conjugate-, 
care au compoziţiile corespunzătoare punctelor A şi В. Proporția acestora 
este dată de regula pârghiei (11.7): de exemplu dacă sistemul eterogen are 
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compoziţia punctului М, atunci masele fazelor conjugate, ma şi тв, satisfac 
relaţia: 
mA AM = mg ВМ 


Segmentul de dreaptă AB, care uneşte compoziţiile soluțiilor 
conjugate, se numeşte conodală. Pe conodala А-ЭВ, compoziţiile soluţiilor 
conjugate rămân aceleaşi, dar se modifică proporţia acestora, în sensul că 
ma scade şi тав creşte, după regula pârghiei. 

Continuând adaosul de fenol, se ajunge în punctul B, când din nou 
apare ораіеѕсепја. Mai departe, la concentraţii mai mari ale fenolului, 
B-—H, sistemul conţine o singură soluţie lichidă, bogată în fenol. 

Se spune că între concentrațiile corespunzătoare punctelor A şi B, 
sistemul se stratifică, adică prezintă o lacună de miscibilitate. 

Dacă se reia acelaşi experiment la o temperatură mai mare, de 
exemplu {= 40°С, se constată că lacuna de miscibilitate (DE) se îngustează; 
pe măsură ce temperatura t creşte, lacuna scade, iar în punctul C —numit 
punct critic superior de dizolvare- lacuna se reduce la zero. Înseamnă că pe 
măsură ce temperatura creşte, compoziţiile soluţiilor conjugate se apropie, 
iar în punctul critic C devin identice: 

punctul С : tc =66,4°С , %, fenol = 34,6 

La temperaturi mai mari decât tc, fenolul se amestecă cu apa în orice 
proporție, sistemul fiind omogen. În interiorul curbei de miscibilitate, 
sistemul este difazic, conţinând două soluţii lichide conjugate, unite prin 
conodalele AB, DE, FG, etc, în funcție de temperatura de lucru. 

Soluţiile conjugate au câteva proprietăți importante: 

Ф potențialul chimic al oricărui component are aceeaşi valoare în 
ambele soluţii lichide, pentru că acestea sunt în echilibru, adică: 

tı =20°C, uf =, н =н} 
ş.a.m.d. pentru alte valori ale temperaturii; 

іа aceeaşi temperatură Т, ambele soluţii au aceeaşi presiune de 
vapori; altfel una dintre soluţii (cea cu presiune de vapori mai mare) ar 
distila izoterm în cealaltă; 

% faza gazoasă, formată din vapori saturați, are aceeaşi compoziție, 
independent de soluția lichidă din care provine. În prezenţa fazei gazoase, 
relațiile de mai sus devin: 


A B 
t=et, uf =н =н u? =u? = р 
Regula lui Alexeev arată că mijloacele conodalelor şi punctul critic С 
se găsesc pe aceeaşi dreaptă MC, fig.11.14. 
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Legea fazelor. Dacă echilibrele se stabilesc într-un corp de pompă, 
ca cel din fig.11.9, în afara lacunei de miscibilitate, sistemul poate avea 
două faze (f= 2), dacă soluţia lichidă este în echilibru cu vaporii săi. 

Din legea fazelor (7.13) rezultă 1 = (с-г -f) +2 = (2-0-2) + 2 = 2; 
sistemul este divariant, cei doi parametri independenți fiind temperatura T şi 
un parametru de compoziție (de exemplu al soluţiei lichide), pentru că 
presiunea vaporilor saturați şi compoziţia acestora depind numai de aceşti 
parametri. 

Când presiunea exercitată asupra sistemului depăşeşte presiunea 
vaporilor saturați, vaporii condensează în lichid şi faza gazoasă dispare, 
adică f = 1, iar sistemul devine trivariant, cei trei parametri independenţi 
fiind T, p şi un parametru de compoziţie, cu condiția ca presiunea p 
(variabilă) să depăşească presiunea vaporilor saturați. 

Din această analiză rezultă că sistemul nu se poate găsi la o presiune 
mai mică decât presiunea vaporilor saturați. 

În interiorul lacunei de miscibilitate, sistemul este scindat în două 
soluţii lichide conjugate, la care se poate adăuga faza gazoasă, formată din 
vapori saturați. În aceste condiţii, varianța are valoarea 1 = (c-r-f)+2= (2-0- 
3)+2= 1, iar sistemul este monovariant; singurul parametru independent este 
temperatura Т, care determină compoziţiile soluţiilor conjugate, compoziţia 
fazei gazoase şi valoarea presiunii de vapori p. 

Când sistemul este supus unei presiuni (variabile) mai mare decât 
presiunea vaporilor saturați, are loc condensarea vaporilor şi faza gazoasă 
dispare, iar sistemul devine difazic şi divariant, cei doi parametri 
independenți fiind T şi p. Dacă p = ct (mai mare decât presiunea vaporilor 
saturați), sistemul devine din nou monovariant, singurul parametru rămas 
independent fiind temperatura T, care determină compoziţiile soluțiilor 
lichide conjugate. 

În tabelul de mai jos sunt indicate alte câteva sisteme, care prezintă 
un punct critic superior de dizolvare. 


Tabelul 11.2. Sisteme binare cu punct critic superior de dizolvare 
Sistemul Punct critic superior 
Anilină-hexan te= 65,9°С ; 58,5 Vom anilină 
Metanol-ciclohexan te = 45,6°С ; 28 Yom metanol 
Metanol-sulfură de carbon te = 40,5°С ; 19,5 % metanol 
Apă-anilină te = 167"C_; 51,4 %m apă 


În cazul sistemului apă-anilină, fig.11.18, pentru a atinge punctul 
critic superior de dizolvare C, trebuie ca încălzirea să se facă sub presiune, 
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pentru că amestecul eterogen al celor doi componenți, la р=1 atm, fierbe la 
temperatura і= 75°С. 

Маі rar se întâlnesc lacune de miscibilitate cu punct critic inferior de 
dizolvare, în care solubilitatea celor doi componenți creşte cu scăderea 
temperaturii, fig.11.15. 


н ЕС 
0, э 
56 
t с, 
100 
180 
50 
140 
0 
20 60 100 
100 
Yom N(C2Hs) 
Fig. 11.15 Diagrama de faze a sistemului 
H20 — М(С,Н;)з, 1а p=latm. 60 
С 


20 40 60 80 100 


Vom Nicotină 


Fig. 11.16. Lacuna de miscibilitate din 
sistemul apă-nicotină, la p=latm. 


În unele cazuri lacuna de miscibilitate se închide, fig.11.16; 
în acest caz apare un punct critic superior de dizolvare С, (t= 208°C, 34 %m 
nicotină) şi încă un punct critic inferior de dizolvare С; (t2= 60,8°С, 34 %m 
nicotină). 

În punctele critice superior sau inferior de dizolvare, compoziţiile 
soluţiilor conjugate coincid, iar temperatura trece printr-o valoare extremă, 
de maxim respectiv de minim, în acord cu legile Gibbs-Konovalov, $ 11.3. 

Lacune de miscibilitate în fază gazoasă. De obicei gazele se 
consideră total miscibile, la orice valori ale temperaturii T şi presiunii p. 
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Determinările experimentale efectuate la presiuni mari, când forţele 
intermoleculare repulsive sunt apreciabile, au infirmat presupunerea de mai 


sus. 


În cazul gazelor reale, care se amestecă cu mărire de volum (Av> 0), 
la p = ct şi T = ct, este posibilă stratificarea, adică apariţia a două faze 


Yo moiNH3 


Fig. 11.17. Lacuna de miscibilitate din 
sistemul М2-МН;, la diferite valori ale 
temperaturii (°С). 

Soluţiile gazoase conjugate, cu compoziţiile 
corespunzătoare punctelor a şi b, sunt în 
echilibru la t=100*C şi p=5000 atm. 


posibilă la presiuni mai mari de 9000 atm. 


gazoase conjugate, cu 
compoziţii diferite. 

În #81117 еше 
prezentată lacuna de 
miscibilitate din sistemul М;- 
NH3, ambii componenți fiind 
gazoşi. 

La toate temperaturile 
apare un punct critic inferior K 
de dizolvare, la care 
compoziția (critică) nu se 
schimbă semnificativ си 
presiunea. 

Se observă сӣ lacuna de 
miscibilitate apare la presiuni 
mari, p>2000 atm; în acelaşi 
timp, creşterea presiunii la T = 
ct, lărgeşte lacuna (е 
miscibilitate, adică avantajează 
stratificarea. 

Separarea celor două 
faze este influențată mult de 
temperatură: pe măsură ce 
temperatura creşte, stratificarea 
este posibilă la presiuni din ce 
în ce mai mari; de exemplu la t 
= 150°C,  stratificarea іп 
sistemul menţionat este 


11.6. Lichide parţial miscibile 


a) Echilibrul lichid-vapori la р-сі. Se consideră pentru început 
cazul particular, când presiunea exterioară are valoarea p=] atm. Sunt 
posibile două situații. Іп prima dintre acestea se încadrează sistemul apă- 
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fenol, care la temperaturi joase prezintă lacună de miscibilitate, fig. 11.14. La 
temperaturi mai mari decât temperatura critică superioară de dizolvare 
(66,4*C), sistemul devine omogen şi se comportă la fierbere ca în 511.3; 
pentru că se formează ип azeotrop си temperatură minimă de fierbere, 


fig.11.6: apa fierbe la #9 = 100° С, temperatura de fierbere а fenolului este 


t$ = 182° С, iar amestecul azeotrop fierbe la tș= 99,52°C şi are compoziția 
90,8 % apă. 

A doua posibilitate se realizează în sistemul apă-anilină, fig.11.18. 

La temperaturi mai mici decât ta= tg = tg = 75°C, apare lacună de 
miscibilitate; la presiunea p = 1 atm, amestecul eterogen lichid fierbe la t = 
75°C; de aceea partea punctată a lacunei de miscibilitate se poate obține 
numai dacă sistemul este pus sub presiune (de exemplu propria presiune de 
vapori). 

În acest caz curba de fierbere este tJ AEBt3 ;ea prezintă palierul 


AEB, cu temperatura t = 75°С, în care punctul E corespunde amestecului 
eteroazeotrop. 


Curba de condensare este formată din liniile (РЕ şi t3E, саге se 


întâlnesc în punctul E, numit uneori punct eutectic de vapori. 

Comportarea la fierbere depinde de condiţiile în care procesul are 
loc, $ 11.4. Se consideră cazul particular, în care fierberea are loc într-un 
vas deschis, la presiunea atmosferică po= 1 atm, când vaporii se împrăştie în 
atmosferă.Un amestec eterogen lichid, cu compoziţia punctului D, este 
scindat în două soluţii conjugate, ale căror mase şi compoziţii se modifică 
continuu în timpul încălzirii (procesul D—F). În punctul Е, cu temperatura 
tr = 75°C, cele două faze lichide conjugate au compozițiile corespunzătoare 
punctelor A şi B. La temperatura de 75*C începe fierberea, iar vaporii 
formaţi au compoziția punctului E, fiind mai Борай în apă. Temperatura de 
fierbere rămâne constantă (75*C), până când se vaporizează în totalitate 
soluția lichidă cu compoziţia punctului A, fără ca vaporii saturați formaţi să- 
şi schimbe compoziţia. 
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ае; 


160 


40 


20 40 60 80 100 
%.СеН;МН, 


Fig. 11.18. Echilibrul lichid — vapori, la р = 1 atm, în sistemul арӣ — 
anilină: 
С — punct critic superior de dizolvare, їс = 167°C, 51,4 Wanilină; 

t? = 100%, temperatura de fierbere a apei; 


E = 184,4 °С, temperatura de fierbere a anilinei; 
ta =te= 6 = 75 °С, temperatura de fierbere a sistemului eterogen lichid; 
A, 5%m anilină; В, 94%, anilină; E, amestec eteroazeotrop, 18,2 %, 
anilină; 
Т soluție (lichidă) bogată în apă; II lacuna de miscibilitate; Ш soluție 
(lichidă) bogată în anilină; IV soluție I <> vaporii saturați; V soluție ІП 
< vaporii saturați; VI vapori nesaturați 


După vaporizarea soluției lichide A, sistemul devine omogen, 
temperatura de fierbere începe să crească, compoziția soluției lichide se 
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modifică după curba Bt9, iar compoziția vaporilor formaţi - după curba 


Е. Ultimele picături de lichid au temperatura 5 = 184,49 С зі conţin 


anilină practic pură.Dacă amestecul eterogen lichid are compoziţia punctului 
С, la încălzire apar aceleaşi procese, cu deosebirea că prin fierbere (75°С) se 
consumă mai întâi soluţia lichidă cu compoziţia punctului B, iar ultimele 


picături din vas conțin apă pură, cu temperatura t? = 100°С. 


Când amestecul eterogen lichid are compoziţia punctului H, intră în 
fierbere la aceeaşi temperatură tg = 75°С, iar faza de vapori аге aceeaşi 
compoziţie cu amestecul eterogen lichid. Temperatura rămâne constantă 
până când cele două soluţii conjugate se consumă simultan prin fierbere. 

Rezultă că amestecul eteroazeotrop lichid, cu compoziţia punctului 
E, se comportă 1а fierbere ca o substanță pură: 

+ fierbe la temperatură constantă, dacă presiunea exterioară este 
constantă; 

+ compoziţiile fazei gazoase şi amestecului eterogen lichid sunt 
identice. 

Important este şi faptul că lichidele parţial miscibile formează 
totdeauna un eteroazeotrop cu minim pentru temperatura de fierbere, care 
fierbe la o temperatură mai mică decât temperaturile de fierbere ale celor doi 
componenți. 

Presiunea de lucru influențează atât procesele cât şi diagramele de 
faze. Cele discutate anterior sunt corecte dacă fierberea se face într-un vas 
deschis, la presiunea ро- 1 atm. 

Dacă se lucrează la presiuni suficient de mari, atunci temperaturile 
de fierbere ale celor doi componenți cresc, iar temperatura sistemului poate 
depăşi temperatura critică іс- 167°С; în acesie condiţii sistemul devine 
omogen şi se comportă Іа fierbere ca în $ 11.2 sau $ 11.3. 

Dimpotrivă, dacă în sistemul apă-fenol se lucrează la o presiune р< 1 
atm, atunci temperaturile de fierbere ale celor doi componenți scad, iar 
sistemul poate fierbe la o temperatură mai mică decât temperatura critică 
superioară de dizolvare t, = 66,4°С; în aceste condiţii, sistemul fenol-apă se 
comportă similar cu amestecul anilină-apă din fig. 1.18. 

b) Purificarea unor substanţe organice prin antrenare cu vapori 

Unele substanțe organice, cu temperaturi mari de fierbere, cum ar 


fi anilina (їр =184%C), nitrobenzenul (te = 210°С), ş.a, nu pot fi 
purificate prin fierbere, deoarece la temperatură ridicată se descompun. 
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Asemenea substanțe sunt parțial miscibile cu apa şi pot fi purificate 
prin antrenare cu vapori. 

Procesul de antrenare are loc la o temperatură mai mică decât 
temperatura de firbere a apei (100°C). 

În cazul purificării anilinei, fig.11.18, aburul provenit de la un 
generator se trece prin anilina impură, care astfel va fierbe la tg = 75°С. 
Vaporii formaţi, cu compoziția eteroazeotropului (18,2 %m anilină), sunt 
condensați, iar sistemul eterogen lichid rezultat se răceşte. La t = 20°С, se 
obțin două soluții conjugate, dintre care una este mai bogată în anilină (95 
Yom anilină), iar cealaltă este bogată în apă (3,1 %m anilină). Dacă răcirea se 
face pe gheaţă, atunci se obţine anilină cu un conţinut mai mic de apă, după 
cum rezultă din fig.11.18. 

с) Echilibrul lichid-vapori la 
temperatură constantă 

În cazul lichidelor 
parţial miscibile, curbele de 
echilibru lichid-vapori, la T = 
ct, sunt prezentate calitativ în 
fig.11.19. 

La temperatura T = ct, 
presiunile de vapori ale celor 
doi componenți puri sunt 


pi şi рэ. Curba lichidului 


0 х ә 1 


este ppAEBp3: ea prezintă 
Fig.11.19. Diagrama de faze în cazul a două 


lichide parțial miscibile, la T=ct. palierul AEB, în care punctul 
I soluţie lichidă bogată în primul component; Е reprezintă amestecul 
П lacună de miscibilitate; eteroazeotrop, mai volatil 
Ш soluție lichidă bogată în componentul doi; decât ceilalți doi componenți. 
IV soluție І < vapori saturați; Curba vaporilor saturați este 
V soluție Ш <> vapori saturați; formată din liniile curbe 


VI vapori nesaturați. p? Eşi poE Saar. че 
întâlnesc în punctul E. 

Procesele din fig.11.19 implică destinderi sau comprimări izoterme, 
care pot fi realizate într-un corp de pompă — termostatat- identic cu cel din 
fig.1 1.9. 

Se consideră că în corpul de pompă se găsesc inițial vapori 
nesaturați, cu compoziția punctului С. Prin comprimarea izotermă а 
vaporilor presiunea creşte, iar în punctul D apar primele picături de soluţie 
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lichidă, cu compoziția punctului F; în acest moment sistemul devine 
eterogen, iar vaporii nesaturaţi se transformă în vapori saturați. 

Continuând comprimarea amestecului (D—G), procesul de 
condensare continuă, compoziția vaporilor saturați se modifică după curba 
D-—E, iar compoziţia soluţiei lichide după curba lichidului Е->В. Când 
compoziţia vaporilor saturați a atins punctul E, presiunea rămâne constantă 
(pe = ct), pentru că vaporii saturați (rămaşi) condensează formând fazele 
lichide cu compoziţiile corespunzătoare punctelor A şi B. După ce vaporii 
au condensat în totalitate, presiunea începe să crească din nou (С-Н), iar în 
corpul de pompă ѕе găsesc numai cele două soluţii lichide conjugate. 

Situaţia este asemănătoare când se comprimă izoterm vaporii 
nesaturați cu compoziția punctului І. 

Dacă vaporii nesaturați au compoziția amestecului eteroazeotrop, 
punctul K, atunci condensarea începe în punctul E, iar presiunea rămâne 
constantă până când toți vaporii s-au transformat în cele două faze lichide, 
care rezultă în proporţia: 

пвЕВ-пдАЕ 
unde na şi пв sunt cantităţile de substanţe din fazele lichide cu compoziţiile 
corespunzătoare punctelor A şi B. 


11.7. Lichide nemiscibile 


Pentru unele sisteme binare (Hg-H>0, С6Н6-Н;О, CsHsCHa-H20,..) 
lacuna de miscibilitate este foarte extinsă, încât cele două lichide pot fi 
considerate practic nemiscibile. 

a) Echilibrul lichid-vapori la T = ct 

In fig.11.20, presiunile de vapori ale celor doi componenți puri, la 
Т = сі, sunt рр şi рэ. Deasupra amestecului celor două lichide, presiunea 
totală p° are valoarea: 

p° =P] +P? 
şi nu depinde de proporția de amestecare a celor două lichide; de aceea 
curba lichidului AEB se reduce la o dreaptă orizontală, în care punctul E 
reprezintă amestecul eteroazeotrop. Compoziția sistemului în punctul E 
satisface relațiile evidente: 


or APE. OER т (11.26) 


sau: 
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(1.27 


În faza gazoasă, masele ті şi 


m$ ale celor doi componenți 


sunt direct proporționale cu 
masele molare М) şi М», 
respectiv cu presiunile de vapori 
pisi ро. 

Variația presiunii p a 
vaporilor saturați cu compoziția 
fazei gazoase (curba vaporilor) 


este dată de liniile curbe pĵE şi 


р5Е, care se intersectează în 


9 Xx: > 1 


punctul E. Ecuațiile celor două 
Fig.11.20. Curbele lichidului (с.1) şi linii: 
vaporilor saturați (c.v), la T=ct, pentru ор n0 /уЁ ngg 
două lichide nemiscibile. ре Еру) 


І amestec eterogen al celor două lichide (11.28) 
(1+6); "OR en =p0 / х5 

П lichidul 1 <> vaporii saturați; Pap | P2 Га: a 129) 
Ш lichidul 2 <> vaporii saturați; Din ultimele două relații 
IV vapori nesaturați. rezultă că pentru oricare dintre 


componenți, presiunea totală p 
se modifică invers proporţional 
cu {таса sa molară în faza gazoasă; înseamnă că cele două linii curbe 


РЕ şi p3E sunt hiperbole echilatere. 
a) Echilibrul lichid-vapori la p = ct 
În fig.11.21, ТР şi Т) sunt temperaturile de fierbere ale celor doi 


componenți puri, la presiunea constantă р. 
Amestecul eterogen al celor două lichide intră în fierbere când suma 


presiunilor de vapori р! şi P3 ale componenților puri egalează presiunea 
exterioară p; de aceea temperatura de fierbere T° a amestecului eterogen 


este mai mică decât temperaturile Т 51 т; р 
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În plus, temperatura de 
fierbere T° nu depinde де 
proporţia în care se amestecă 
cele două lichide; de aceea 
curba de fierbere AEB se 
reduce 1а o dreaptă orizontală, 
în care punctul E – numit şi 
punct eutectic de vapori - 
reprezintă amestecul 
eleroazeotrop. Denumirea а 
fost dată prin analogie cu 
punctul eutectic, care apare la 
echilibrul solid-lichid, $ 12.2. 
Punctul eutectic reprezintă cea 
mai scăzută temperatură la care 


mai poate exista faza lichidă. Fig.11.21. Echilibrul lichid-vapori în 
Similar, punctul eutectic ае cazul a două lichide nemiscibile, la p=ct. 
vapori reprezintă cea mai joasă Domeniile I – IV au aceleaşi semnificaţii 


temperatură, 1а care poate exista ca în fig.1 1.20. 
faza gazoasă, sub forma 
vaporilor saturați. 


Curba de condensare (c.c) este formată din liniile тр Е şi T? E, care 


se întâlnesc în punctul E. 


Ecuațiile celor două curbe se obțin uşor; admițând că faza 


gazoasă are o comportare ideală şi procedând ca în § 11.1, rezultă: 


K; =x 


Г: Кур=хў 


deoarece х! =1$ x} =1, cei doi componenți lichizi fiind puri. 


Pentru primul component se poate scrie (7.42): 
ômK,ı AHY 
ôT о орт? 


iar prin integrare: 


y 
тї i тат 
"аак, = -- 
| х fro T 
sau încă: 
Ala 1 
In Ka =—+H —- = |=41(T) 


(11.30) 


(11.31) 


Din (11.30) şi (11.31) rezultă ecuaţia liniei curbe тр Е: 


ТРЕ: хё =(1-х) =е (11.32) 
O relaţie similară se poate scrie pentru componentul 2: 
TE: х =е/2 11.33) 
unde 2.(Т) аге expresia: 
AH І 1 
м) 2 —-2 (11.34) 
R т; T 


În punctul E, de intersecție a curbelor, compoziția sistemului 
(exemplul 11.2) este dată de (11.27). 

Comportarea suistemului la fierbere depinde de condiţiile în care 
procesul are loc. 

Se consideră un amestec eterogen lichid, cu compoziția punctului C, 
fig.11.21, care se găseşte într-un vas deschis (pahar Berzelius), la presiunea 
exterioară p. 

La încălzire, amestecul intră în fierbere în punctul D, la temperatura 
T°; vaporii formați au compoziția punctului E şi se împrăștie în mediu, fiind 
mai bogați în componentul 1; temperatura rămâne constantă, până se 
consumă unul dintre componenți, palierul D—D' din fig.11.22.a; în acest 
caz componentul 1 se epuizează primul prin vaporizare. 


timp timp 
a) b) 
Fig.11.22. Variația temperaturii în timp, la încălzirea unui amestec eterogen 


lichid cu compoziția punctului C din fig.11.21, dacă procesul are loc a) într-un 
vas deschis sau b) într-un corp de pompă. 


În acelaşi timp punctul figurativ al sistemului se deplasează de la D 
spre B, fig.11.21; în punctul B sistemul conține doar componentul 2 lichid; 
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apoi temperatura începe să crească, iar punctul figurativ se deplasează de la 
В Ја T9,fig.11.21. La temperatura т; intră în fierbere componentul 2, iar 


temperatura rămâne constantă până la consumarea lichidului, palierul М->М 
Dacă amestecul eterogen lichid are compoziția punctului E, va fierbe la 
aceeaşi temperatură T°, palierul D—D” din fig.11.22.a, iar vaporii saturați 
formaţi vor avea tot compoziţia punctului E; în acest caz, cei doi 
componenți se consumă simultan prin vaporizare. 

Amestecul eterogen lichid, cu compoziţia punctului E, este un 
amestec eteroazeotrop, pentru că: 

е fierbe la temperatură constantă, dacă presiunea exterioară este 
constantă; 

Фіп timpul fierberii, compoziţiile fazei gazoase şi amestecului 
eterogen lichid sunt identice şi nu se schimbă în timp. 

Această comportare aminteşte, în unele privinţe, de fierberea unui 
lichid pur; diferenţele constau în aceea că eteroazeotropul lichid este difazic 
şi se formează la diverse compoziții (v. exemplul 11.2). 

Procesele sunt diferite, dacă amestecul lichid cu compoziţia 


punctului С se încălzeşte izobar (р = po + într-un corp de pompă, ca 
cel din fig.11.9. În punctul С pistonul este în contact direct cu lichidul mai 
puţin dens, aflat deasupra în corpul de pompă. Prin încălzire, procesul 
C-—D, presiunile de vapori pş şi ру ale celor doi componenți cresc, iar în 


punctul D, la temperatura T°, suma (р? +p3) egalează presiunea exterioară 


p. În acest moment pistonul se desprinde de lichid, iar vaporii saturați au 
compoziția punctului E. Începe procesul de vaporizare, palierul D->D” din 


fig.11.22.b, iar temperatura Т? şi presiunea p = р! +p3 rămîn constante, 


până când se vaporizează integral componentul 1. În acest moment în corpul 
de pompă se găsesc vaporii saturați cu compoziția punctului E $1 presiunea 


(р? + р5), în echilibru cu lichidul 2, la temperatura Т”. 


Încălzind în continuare (procesul D->F), temperatura începe să 
crească, componentul 2 continuă să se vaporizeze, iar compoziția vaporilor 
se modifică după curba Е-Е. 

Procesul de vaporizare se termină în punctul F, iar mai departe 
(Е->б) pot fi încălziți izobar vaporii nesaturați. 

Antrenarea cu vapori are particularități comune cu fierberea în vas 
deschis (v. şi $ 11.6, punctul b). i 
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Exemplul 11.1. De obicei аһ па se consideră nemiscibilă cu apa. 
Presiunile de vapori ale celor doi componenți puri — apa şi anilina- 
au valorile: 


ес 90 95 98 99 
рү,ттНр 526 634 707 733 


ро-ттаНе 29,2 366 41,7 43,6 


Folosind aceste date să se calculeze: 

a) temperatura de fierbere tp a amestecului eterogen lichid la 
presiunea ро- 1 atm; 

b) compoziţia vaporilor saturați rezultați la fierbere. 

Rezolvare. a) Amestecul eterogen lichid fierbe când suma presiunilor 
de vapori egalează presiunea exterioară: 


рр +p3 <р” = 760 mmHg 


Acest iucru se întâmplă la o temperatură cuprinsă între 98 şi 99°С. 
Se va considera tr = 98°С. 
b) Aplicând (11.27) se obține: 
mi Муру _ 18.707 


më Mp% 93417 


3,28 


Concentrația c a vaporilor saturați, exprimată în procente de masă, 
este: 
m 100 m 
с= —2—100 ; —= 
mı “тп; с т? 
Rezultatele obţinute se îndepărtează mult de cele reale ( = 75°С, с = 
18,2 Yom anilină) indicate în fig.1 1.18, pentru că cei doi componenți sunt 
parțial miscibili. 


+1= 4,28; = с = 23,4% m anilina 


11.8. Echilibrul solid-vapori în sisteme binare 


Transformarea solidului în vapori se face prin sublimare. Anterior a 
fost discutată sublimarea unei substanțe рше, $ 8.3. Іп continuare va fi avută 
în vedere sublimarea unui sistem binar, format din două solide; deoarece 
solidele sunt nemiscibile- precum lichidele din paragraful anterior- rezultă 
că diagramele de faze, fenomenele şi relaţiile sunt identice, cu deosebirea că 
рү şi ро sunt presiunile de vapori ale celor două solide рше, Tp şi Ту sunt 
temperaturile de sublimare ale celor două substanţe solide la presiunea de 
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lucru, iar căldurile de vaporizare AH; şi АН; se înlocuiesc cu căldurile 


molare de sublimare AH şi АНУ А 


11.9. Stări de echilibru indiferent 


Stările indiferente de echilibru, definite în 5 7.4, ве realizează 
frecvent în sisteme polifazice monovariante (5 7.4) sau invariante (8 8.5). 
În cazul amestecurilor azeotrope, punctul A din fig.11.5 — fig.11.8, 
din legea fazelor (7.17) rezultă: 
1 = (e-r-f-R.) + 2 = (2-0-2-1)+ 2 = 1, 


deoarece apare o relație independentă de compoziţie (R= 1), x} шесі (sau 
х5 = ct ), pentru că fazele lichidă şi de vapori au aceeaşi compoziţie. 


Valoarea 1 =] а varianței, arată că presiunea (sau temperatura) 
influențează compoziţia la care se formează azeotropul, aşa cum s-a arătat la 
începutul $ 11.3. 

Dacă presiunea (sau temperatura) se menţine constantă, varianța 
scade cu o unitate şi devine 1 = 0; rezultă că amestecul azeotrop reprezintă о 
stare de echilibru indiferent, pentru că prin vaporizare sau condensare 
masele celor două faze se pot schimba, dar compoziţiile acestora rămân 
identice. 

La fel se întâmplă în cazul amestecurilor eteroazeotrope, punctul E 
din fig.11.18- fig.11.21; din legea fazelor (7.13) rezultă: 

І-(с-г-) + 2 = (2-0-3)+2=1 

La presiune constantă (sau temperatură constantă), varianța scade la 
zero, iar sistemul devine invariant, adică se află în stare de echilibru 
indiferent. Într-adevăr, prin fierbere sau condensare, masele celor trei faze 
aflate la echilibru se modifică, dar toate fazele îşi păstrează aceleaşi 
compoziţii. Concluzia este aceea că amestecurile eteroazeotrope se găsesc 
în stare de echilibru indiferent. 

Exemplul 11.2. Apa şi benzenul pot fi considerate două lichide 
practic nemiscibile. 

Presiunile de vapori ale celor doi componenți au valorile: 


t? C 40 50 60 70 80 
Pio» mmHg 55,2 92,51 1494 233,7 355,1 


рсн mmHg 182,8 271,2 3914 550,7. 757,6 
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Să se calculeze: 

а) compoziția amestecului eteroazeotrop la temperaturile de mai sus; 

bhpresiunea p° la care fierbe fiecare dintre amestecurile 
eteroazeotrope. 

Rezolvare. Se are în vedere relaţia (11.26), din care rezultă: 


p 
o о, 0 б же 2 
Puso = Р1:рсенс "РОТ 
2 686 р! 4 ро 
Făcând calculele se obține: 
“с 40 50 60 70 80 
хб 0,768 0,746 0,724 0,702 0,681 


2 
po,mmHg 238,1 363,7 540,8 7844 1113 


Presiunea la care fierbe eteroazeotropul are valoarea p° = р! + ро Я 


Compoziţia la care se formează eteroazeotropul depinde de 
temperatură, care, la rândul ei, influențează presiunea р” la care are loc 
fierberea. De aceea compoziţia eteroazeotropului nu reprezintă o relație 
independentă de compoziție. 
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CAPITOLUL XII 


ECHILIBRUL SOLID-LICHID ÎN SISTEME BINARE 


În funcţie de miscibilitatea celor doi componenți, în fază solidă sau 
în soluţie lichidă, se pot întâlni următoarele situații: 
% total miscibili: Au-Ag, Аи-Рі, NaCI-AgCI, еіс 
în fază solidă + nemiscibili: Sb-Pb, Н:О-МН;СІ, Н;О-СН;ОН,... 
Le parțial miscibili: Ag-Cu, ş.a. 


іп soluţie 
lichidă 


% total miscibili: majoritatea 
+ parțial miscibili: арӣ-Јепоі,..., $ 11.5 


Presiunea influențează nesemnificativ fazele condensate (solidă sau 
lichidă), de aceea vor fi avute în vedere echilibrele izobare, de obicei la 


presiunea atmosferică, po= | atm. 


12.1. Componenți izomorfi 


0 


хә ! 


Fig. 12.1. Curbele de topire (c.t) şi 
solidificare (c.s) pentru un sistem 
binar, la p=ct. 

І soluție lichidă (topitură); 

П cristale mixte <> soluţia lichidă; 
Ш cristale mixte (soluţie solidă). 
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a) Fenomen. În acest caz cei 
doi componenți sunt total miscibili 
în fază solidă, formând cristale 
mixte, ei se amestecă în orice 
proporție şi în soluţie lichidă. 

În fig.12.1 sunt prezentate 
de echilibru solid- 


lichid. Tp şi Т) sunt temperaturile 


curbele 


normale de topire ale celor doi 
componenți. Soluția solidă se topeşte 
la o temperatură intermediară, care 
depinde de compoziţie. De exemplu, 
cristalele mixte си compoziția 
punctului B încep să se topească în 
punctul S, iar primele picături de 
lichid au compoziţia punctului L, 
ş.a.m.d. pentru alte compoziţii. 

Variația temperaturii de 
topire cu compoziția fazei solide 
reprezintă curba de topire (c.t) sau 
curba solidus. 


Lichidul rezultat la topire are o compoziţie diferită, fiind mai bogat 
în componentul uşor fuzibil, care аге o temperatură de topire mai mică; de 
exemplu cristalele mixte cu compoziția punctului S sunt în echilibru cu 
soluţia lichidă având compoziția punctului L, etc. 

Variația temperaturii de topire cu compoziția soluţiei lichide 
reprezintă curba de solidificare (c.s) sau curba liquidus. 

Încălzind о soluție solidă cu compoziţia punctului В, în punctul 5 
apar primele picături de lichid, cu compoziţia corespunzătoare punctului 1; 
în timpul topirii temperatura creşte, compoziția soluţiei lichide se modifică 
după curba L-L;, iar compoziţia cristalelor mixte după curba 5->5); 
ultimele cristale mixte se topesc în punctul $), când compoziţia soluţiei 
lichide corespunde punctului Lı. Procesele au loc astfel, dacă încălzirea 
probei se face lent, pentru ca soluția solidă să-şi ajusteze continuu 
compoziţia, astfel încât cele două faze să fie tot timpul la echilibru. 

Modul în care au loc procesele amintesc de vaporizarea unui sistem 
binar într-un corp de pompă, $ 11.4. 

Deasupra curbei de solidificare (domeniul 1), la temperaturi mari, 
este stabilă soluția lichidă; sub curba de topire (domeniul Ш), la temperaturi 
mai mici, sunt stabile cristalele mixte; între cele două curbe sistemul este 
scindat în două faze, ale căror mase şi compoziţii sunt date de regula 
pârghiei, (11.6) şi (11.7). 

b) Curbe de răcire. Curba de răcire reprezintă variația temperaturii 
cu timpul, în procesul de răcire a topiturii, cu viteză constantă (se cedează 
aceeaşi cantitate de căldură în unitatea de timp). 


timp timp 
a) b) 


Fig.12.2. Curbele de răcire a) pentru un component pur şi b) pentru o soluție 
lichidă cu compoziţia punctului A din fig.12.1. 
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Procesele care au loc la răcirea unui component pur au fost analizate 
în $ 8.4, fig.8.8. Componentul 1 pur se solidifică pe palierul В->С, la 


temperatura constantă ТР. 


La răcirea unei soluții lichide cu compoziţia punctului A, primele 
cristale mixte apar la temperatura Тү şi au compoziţia păunctului S}, 


fig.12.1. În timpul solidificării, segmentul І,->5, temperatura scade mai 
lent, datorită căldurii degajate 1а solidificare. Procesul de solidificare se 
termină în punctul S, iar apoi are loc răcirea cristalelor mixte (5->В), în care 
temperatura scade mai repede. În acest fel, pentru о soluție lichidă cu 
compoziția punctului A, se determină temperatura Ті, la care începe 


solidificarea, respectiv temperatura Ts, la care se sfârşeşte solidificarea. 
Făcând asemenea determinări pentru diverse soluții lichide, se pot trasa 
curbele de topire şi solidificare, fig.12.1. 

с) Cristalizare fracționată. La răcirea unei topituri cu compoziţia 
punctului L, primele cristale au compoziţia punctului S, fiind mai bogate în 
componentul greu fuzibil; topind din nou aceste cristale, va rezulta un lichid 
cu compoziția punctului Lı; Іа solidificarea lichidului cu această compoziţie, 
se obțin cristale mixte cu compoziţia punctului S}, etc. Procedând astfel, 
prin solidificări şi topiri succesive se poate separa componentul 2 pur. 
Procesele sunt asemănătoare cu cele de la separarea componenților într-o 
coloană de distilare fracțuinată, $ 11.4. 

d) Ecuațiile curbelor. La topirea cristalelor mixte are loc procesul: 

le + 29 Sly + 20 
soluţie solidă soluţie lichidă 
în care cifrele 1 şi 2 se referă la cei doi componenți. 

Dacă ambele faze au o comportare ideală, coeficienţii de repartiție 
ai celor doi componenți în cele două faze, Kx,ı şi Kx2, au expresiile, (10.10): 

х! х 
Ka Si Куз = 2 (12.1) 
1 2 

Mărimile К, şi К,2 pot fi considerate şi constante de echilibru ale 

proceselor de topire. Având în vedere (7.42), pentru primul component se 


poate scrie: 
Е КІ: 
2 
дт р ЕТ 


sau prin integrare: 
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AH! т 
аак, = —1 „т 
к TIT 


їп саге AH! este căldura molară de topire a primului component. Limita de 
jos se referă la componentul 1 pur, pentru саге xi = хі =] şi К,1= 1, iar 


temperatura de topire are valoarea тр ; 
Integrând se obţine: 


sau încă (12.1): 


л 
1—%2 eM (12.2) 
1- x3 
Procedând similar pentru componentul 2, se obține: 
1 
ы = е2 (12.3) 
х3 
unde: 
AH! 
01) = —2 21 
R T? T 


Eliminând x} din (12.2) şi (12.3), se obține ecuația curbei de topire, 
sub forma: 


А 
А 1-е1 
ху =—————— (12.4) 
2 22 ei 
Din (12.3) şi (12.4) se obţine ecuația curbei de solidificare: 
^2 м 
1.6%(1-е"4) 
х------- (12.5) 
ез елі 


Relaţiile (12.4) şi (12.5) sunt similare си ecuaţiile (11.14) respectiv 
(11.15), corespunzătoare echilibrului lichid-vapori. 

Dacă fazele solidă şi lichidă sunt soluţii reale, fracțiile molare se 
înlocuiesc cu activitățile corespunzătoare, iar relaţiile (12.2) şi (12.3) devin: 


ае (126) 
ар Y 71(1-х;) 
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(12.7) 


Eliminând хі, din ultimele două relaţii, se obține ecuația curbei de 


topire: 


s 


1А 
үлү» —тҮйүзе^! 


Din (12.7) şi (12.8) rezultă ч curbei de solidificare: 


1 


(12.8) 
ІТЕ -үзуем 
е^2 елі 
tn- Үү i ) (12.9) 


ху= 


үзе Рей уем 


Dacă toți coeficienții de activitate sunt egali cu unitatea, se regăsesc 
ecuaţiile (12.4) şi (12.5) corespunzătoare sistemului ideal. În plus, (12. 8) şi 


(12.9) sunt asemănătoare cu 
lichid-vapori. 


relaţiile (11.24) şi (11.25) de la echilibrul 


e) Stări de compoziție omogenă. În cazul unor sisteme (Au-Cu, 


HgBr> - Нер, KCI - KBr, etc), 
într-un punct de minim A, 
fig.12.3, în care fazele solidă 
şi lichidă au aceeaşi 
compoziție. 

Cristalele mixte cu 
compoziția punctului A se 
comportă la topire ca o 
substanță pură: 

ése topesc la 
temperatură constantă, dacă 
presiunea exterioară este 
constantă; 

soluția solidă аге 
aceeaşi compoziție cu faza 
lichidă, de unde şi denumirea 
“stări de compoziţie 
omogenă”. 

Această comportare 
aminteşte de azeotropii 
pozitivi, fig.11.6. 


curbele de topire şi solidificare sunt tangente 


Т. 


Т? 


0 X2 -> 1 


Fig. 12.3. Curbele de echilibru solid-lichid, la 
p=ct, pentru sistemele binare care prezintă un 
minim al temperaturii de topire în punctul A. 
Domeniile I, II şi III au aceleași semnificații 
ca în fig.12.1. 
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În acest caz, prin cristalizare fracționată se obțin cristale mixte cu 
compoziția punctului A plus componentul excedentar pur. 

Mai rar se 
întâlnesc sisteme binare, 
în care curbele solidus şi 
liquidus sunt tangente 
într-un punct de maxim 


A, fig.12.4. 
Ca şi în situația 
precedentă, cristalele 


mixte cu compoziția 
punctului A se comportă 
la topire ca o substanță 
pură. Şi de această dată, 


0 келеге 1 prin | cristalizare 

fracționată, nu se рої 

Fig. 12.4. Curbele de topire (с.1) şi solidificare obține cei doi componenți 
(c.s), la p=ct, pentru un sistem binar, care puri. 

prezintă un maxim al temperaturii de topire. În punctul A din 


Domeniile І, П şi Ш au aceleaşi semnificaţii са fig.12.3 şi 18.12.4 


în fig.12.1. 86 


aplică a doua teoremă 
Gibbs-Konovalov, $ 11.3. 


12.2. Componenți neizomorfi 


a) Fenomen. În acest caz cei doi componenți sunt total miscibili în 
fază lichidă şi nemiscibili în stare solidă. Aşa se întâmplă în cazul sistemelor 
binare H20-NH4CI, Н;О-(ЧН4)5О4, Н:О-МаМОз, H>0-HCOOH, Н;О- 
CHOH, H20-C2HsOH, etc. 

În fig.12.5 sunt prezentate curbele de echilibru solid-lichid în 
sistemul binar Н;О-МаМО)ҙ. În acest caz curba de topire AEB se reduce la o 
dreaptă orizontală; sub această dreaptă este stabil amestecul eterogen solid 
format din gheață şi cristale de NaNO3; înseamnă că amestecul eterogen al 
celor două solide începe să se topească la aceeaşi temperatură, tg, 
independent de proporţia de amestecare. 

Curba de solidificare este formată din liniile CE şi DE, care se 
întâlnesc în punctul E, numit punct eutectic (38 %, NaNO;, te = -17,7°С). 
Deasupra celor două curbe este stabilă soluția lichidă; de aceea punctul 
eutectic reprezintă cea mai scăzută temperatură la care poate să existe 
soluția lichidă, la presiunea de lucru. 
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Yom NaNO; 


Fig. 12.5. Diagrama de faze a sistemului НО – NaNO;, la p = 1 atm. Е — 
punct eutetic; 1 soluție lichidă; П H204 <> soluția; Ш Na NO, <> soluția; 
IV Н;Оо + Na NO). 


Pe linia curbă CE se realizează echilibrul soluţie-solvent, pentru că 
gheaţa este în echilibru cu soluţia lichidă. Curba CE exprimă scăderea 
temperaturii de solidificare a soluției cu concentrația. În cazul soluţiilor 
diluate, sunt aplicabile relaţiile (9.32)- (9.35) de 1а crioscopie, $ 9.4. 

Cealaltă linie curbă, DE, care se termină la temperatura de topire a 
solvatului т), exprimă echilibrul dintre solvat şi soluţie; ea reprezintă 


creşterea solubilității sării cu temperatura, adică este o curbă de solubilitate. 
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b) Curbe de răcire. Se consideră o soluţie lichidă cu compoziţia 
corespunzătoare punctului Е; la răcirea acesteia (Е->С), în punctul С apar 
primele cristale de gheață; micşorând încă temperatura , cantitatea de gheaţă 
separată creşte, iar soluția se concentrează continuu după curba G—E. 


timp 


Fig.12.6. Curbele de răcire pentru soluțiile lichide cu 
compoziţiile corespunzătoare punctelor F şi K din fig. 12.5. 


Când temperatura atinge valoarea ів = ің, soluţia lichidă are 
concentrația corespunzătoare punctului eutectic E şi se solidifică la 
temperatură constantă, formând un conglomerat de cristale din cei doi 
componenți. După solidificarea ambilor componenți, temperatura începe să 
scadă (H-—]). 

Aceleaşi fenomene au loc la răcirea unei soluţii cu concentraţia şi 
temperaiura corespunzătoare punctului M; deosebirea constă în aceea că de 
această dată din soluție se separă sarea solidă, iar concentraţia soluţiei 
lichide scade după curba de solubilitate NE. 

În cazul răcirii unei soluţii cu compoziția corespunzătoare punctului 
К, identică cu compoziţia eutectică, solidificarea se produce la temperatura 
constantă Те, fără ca soluţia să-şi modifice concentrația, amintind astfel de 
solidificarea unei substanțe pure. 

Dacă echilibrele se stabilesc într-un corp de pompă (sistem închis), 
la punctul eutectic sunt posibile patru faze la echilibru: 

Gheaţă <> NaNOz4) <> soluţie lichidă <> vapori saturați (de apă) 

Aplicând legea fazelor (7.13) se obţine că sistemul este invariant: | = 
(c-r-f) + 2 = (2-0-4) + 2 = 0. În acest caz nici un parametru nu poate fi 
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modificat arbitrar: dacă se schimbă valoarea unui parametru, sistemul pierde 
cel puţin o fază. 

Notăm şi faptul că sistemele dicomponente pot forma cel mult patru 
faze la echilibru: lmin = (C-t-fmax)+ 2 = 0, = fmax = (C-r- lmin)+2 = (2-0 -0 
)+2 = 4. 

Comprimând sistemul aflat în corpul de pompă, vaporii saturați 
condensează şi rămân trei faze la echilibru: din legea fazelor rezultă că 
sistemul este monovariant, adică temperatura şi compoziția eutecticului 
depind de valoarea presiunii. 

Din această analiză rezultă că la punctul eutectic nu se poate realiza 
starea de echilibru, dacă presiunea este mai mică decât presiunea vaporilor 
saturați. 

с) Sole de răcire. Amestecând gheaţă (0°С) cu azotat de sodiu (~ 
20°С), temperatura iniţială a amestecului eterogen solid este mai mare de 
0°C. Din fig.12.5 rezultă că amestecul celor două solide este stabil la 
temperaturi mai scăzute decât tg = -17,7°С. De aceea, amestecul inițial, 
eterogen, cu temperatura ridicată, se află în stare instabilă; în sistem vor 
apărea procese , care vor duce sistemul spre o stare finală, de echilibru. 
Aceste procese sunt topirea gheții şi dizolvarea sării în apa rezultată la 
topirea gheții. Ambele procese sunt endoterme; de aceea, într-o incintă 
adiabatică, temperatura va scădea până Іа tg = -17,7°С. 

Pentru a păstra o temperatură scăzută timp îndelungat, proporţia 
optimă de amestecare a celor două solide este cea corespunzătoare 
eutecticului. 

De obicei se folosesc solele gheață- NaCl, deoarece sarea este mai 
ieftină; în acest caz punctul eutectic se caracterizează prin tg = -21,22С, %, 
NaCl = 23,3. 

а) Ecuațiile curbei de solidificare. Curba de solidificare este formată 
din liniile CE şi DE, fig.12.5. Pe curba CE se realizează echilibrul dintre 
primul component solid şi soluţie; ea este o curbă de solubilitate pentru 
primul component. Cealaltă curbă, DE, este curba de solubilitate pentru al 
doilea component. Ecuațiile ceior două curbe sunt date de (11.31)- (11.34), 
care în acest caz se scriu: 


curba CE: Шхі-------- 12.10 
15-8 те T ( ) 
АН 1 1 
curba DE: Inx} =—2| —-— (12.11) 
К (т; Т ; 
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unde тр şi т? sunt temperaturile de topire ale celor doi componenți, iar 


AH! şi АН sunt căldurile latente molare de topire. 


Rezolvând sistemul format din ecuaţiile (12.10) şi (12.11), se pot 
calcula coordonatele punctului eutectic E. 

În cazul soluţiilor reale, fracțiile molare se înlocuiesc cu activitățile 
corespunzătoare: 


nifa a) 

curba CE: (үүх) = | ——- = (12.12) 
R {т Т 
І 7) 
Аны 1 

curba DE: ішүіхі)---2 ES (12.13) 
R т; T 


Relațiile (12.10)- (12.13) se cunosc sub numele de ecuațiile 
Schroder — van Laar. 


Punctul de intersecție 
al dreptei cu orizontala se 
referă la componentul 2 pur, 


pentru care x} =1 şi 
1/T=1/T9. 
Reprezentările de 
acest gen explică două 
regularități importante, 
observate de Hildebrand. 
Prima regulă: dintre 
două solide A şi B, cu 
temperaturi de topire 


4 8 02 то то 
Fig.12.7. Solubilitatea ideală а componentului apropiate (TA = Тв = Т), 
doi, In x}, în funcţie de inversul temperaturii, care se dizolvă în acelaşi 


IT: tga = AH! /R. solvent, la aceeaşi 
temperatură Т este mai 
solubil solidul care are o 
căldură de topire mai mică, fig.12.8.a: 


t ( 1 1 
аА >Ов: АН, >АНв, Х2,А <Хов 
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a) b) 


Fig.12.8. Variația solubilității ideale cu inversul temperaturii, pentru 
două solide A şi B, care au a) temperaturi de topire apropiate sau 
identice şi b) călduri de topire apropiate. 


A doua regulă: dintre două solide A şi B, cu călduri de topire 


apropiate (АН! = АНЬ), care se dizolvă în acelaşi solvent, la aceeaşi 


temperatură T este mai solubilă substanța solidă care are o temperatură de 
topire mai mică, fig.12.8.b: 


од 2 ав (drepte paralele): АН" = AH, TB < T? хі > x 4 


12.3. Izomorfism parțial 


Izomorfismul parțial se manifestă când cei doi componenți prezintă 
o lacună de miscibilitate în fază solidă, dar sunt total miscibili în soluție 
lichidă. 

Lacuna de miscibilitate în fază solidă are caracteristicile discutate în 
8 11.5. De exemplu cristalele mixte cu compoziţia punctului В, fig.12.9, 
sunt în echilibru cu soluţia solidă având compoziţia punctului А, etc. 

Cei doi componenți sunt miscibili în domeniile І şi ІП, formând 
cristale mixte; în domeniul П apare lacuna de miscibilitate, când sistemul se 
scindează în două soluţii solide conjugate. 


Curba de topire (sau curba solidus) este ТРАЕВТУ. Ea exprimă 


variaţia temperaturii de topire cu compoziția fazei solide: pe palierul AEB, 
temperatura de topire rămâne constantă. 
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Curba de solidificare (sau 
liquidus) se compune din liniile 


ТРЕ şi Т?Е, care se întâlnesc la 
punctul eutectic E. 


Discuţia diagramei este 
similară cu cea din fig.11.18. 
Un amestec solid, cu 


compoziția punctului H, identică 
cu compoziția punctului eutectic 
E, se comportă la topire ca o 
substanță pură: 


temperatura de topire 
este constantă, la p = ct; 

+ compoziţia soluției 
lichide rămâne constantă. 

De asemenea, fazele 


conjugate solide, cu concentrațiile 
corespunzătoare punctelor A şi B, 
se consumă simultan prin topire, 


Т T? 
VI 

Т” 
l 
| 

п | 
ІН 
0 х ә 1 


Fig.12.9. Curbele de echilibru solid-lichid, 
la р=сї, când cei doi componenți prezintă 
lacună de miscibilitate în fază solidă. 

І cristale mixte bogate în componentul 1; 
П lacună de miscibilitate; 

Ш cristale mixte bogate în componentul 2; 
IV soluţie lichidă <> cristale mixte I; 

У soluţie lichidă <> cristale mixte Ш; 


fără să-şi modifice compoziţiile. VI soluţie lichidă (topitură). 
Diferenţa faţă de topirea 
unei substanțe pure constă în aceea că eutecticul eterogen аге o compoziție 


variabilă, în funcţie de presiunea de lucru. 


12.4. Compuşi de adiţie 


а) Compuşi cu topire congruentă. În unele cazuri, cei doi 
componenți formează una sau mai multe combinații intermediare, numite 
compuşi de adiție. 

În fig.12.10 este prezentată diagrama de faze, la p= ct, în cazul unui 
sistem binar care formează un compus de adiție, A, cu topire congruentă. 
Compusul cu topire congruentă reprezintă un punct de maxim A, între două 
minime eutectice E; şi Ез. 

Asemenea diagramă apare în sistemul anilină-fenol. Anilina se 


topeşte Іа t? = —6,1° С, fenolul la temperatura t5 = 40° С, iar compusul de 
айціе CgHsNH>.C6HsOHse formează la raportul molar 1:1 şi аге 


temperatura de topire 494 = 31°С. 
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0 х ә 1 


Fig.12.10. Curbele de echilibru solid- 
lichid, la p=ct, când cei doi componenți 
formează un compus de adiţie A. 

1 soluţie lichidă; П 14 < soluția; 

Ш Ag) < soluţia; IV 24 <> soluţia; 
У amestec eterogen 10) + Ав); 

VI amestec eterogen 24) + Ав). 


Curba de topire (solidus) 
este formată din palierele 
corespunzătoare celor celor două 
eutectice, BD şi FC. 

Curba ае solidificare 
(liquidus), ТРЕ) АЕ ТУ, exprimă 
variația temperaturii de topire cu 
compoziţia soluţiei lichide. 

Formal, diagrama din 
fig.12.10 rezultă prin alipirea a 
două diagrame mai simple, de 
tipul din fig.12.5, în care 
compusul de adiție A este un 
component comun; de aceea 
procesele care au loc la încălzire 
sau răcire sunt asemănătoare cu 
cele din § 12.2. 

De foarte multe ori cei doi 
componenți formează mai mulți 
compuşi de adiție, cu topire 
congruentă. 


Sistemul apă- etilenglicol(Eg), fig.12.11, prezintă importanță 
practică, pentru că soluția lichidă a celor doi componenți se foloseşte ca 
lichid de răcire (antigel) pentru motoarele autovehiculelor. 

În sistem se formează doi compuşi de adiţie, cu topire congruentă, 
А (Ев. 2H20) şi A2(Eg. 2/3 H20). De asemenea apar eutecticele Е,,Е; şi Ез. 

Compuşii de adiţie sunt stabili numai în fază solidă, pentru că în 
soluție lichidă se descompun. Acest lucru deosebeşte compușii de adiţie de 
combinaţiile chimice, care nu se descompun іа topire. 

De exemplu compusul de айе А;= Eg.2H2Oy) se topeşte la 
temperatura punctului de maxim t A şi rezultă o soluţie lichidă, în care cei 


doi componenți se găsesc la raportul molar Ер: H20 = 1:2. Acelaşi lucru 
este valabil şi pentru al doilea compus de adiție, А; = Ер.2/3 Н›О. 
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0 20 40 60 80 100 


% Е, 


Fig. 12.11. Diagrama de faze a sistemului apă - etilenglicol (Ер), la р=1 atm: 
› =0°C; t, =—128C;t,, = —49,6°С;1, = –40,7°С; 

ір = -51,2%с; te, = —63,3° С; ‚= -49,4° С; 

І soluţie lichidă; П gheață <> soluția; ІП Eg-2H20|4) <> soluţia; 


2 ; з ы 
IV Eg 3709 <> soluția; V Еву) <> soluția; VI НО) + Eg:2H20,;); 


2 2 
УП Ев. 2Н,06) +Ер “3:06; УШ Ев а + Egis) К 
b) Compuși de adiție cu topire incongruentă 
În fig.12.12 este prezentată diagrama de faze a sistemului binar Н:О- 


NaCl; cei doi componenți formează un compus de айе, МаСІ.2Н:О, stabil 
la temperaturi joase, cu topire incongruentă. 
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Yom NaCl 


Fig. 12.12. Diagrama de faze a sistemului binar Н.О —NaCI, la p=! atm. 
Partea punctată nu se obţine experimental. I soluție lichidă; II gheață 

<> soluția; Ш NaCl : 290%.) <> soluția; IV NaCl <> soluția; V gheaţă 
Na СІ :2H204); VI Na C! : 2H20gy+ NaCl). 


Curba de solidificare (liquidus) se compune din liniile AE, EP şi PB, 
unde E este punctul eutectic (tg = -21,2%C; 23,3 %m NaCl). Curba АЕ 
exprimă scăderea temperaturii de solidificare a soluţiei cu concentrația, de 
unde şi denumirea de curbă de solidificare sau de congelare. 

Segmentul ЕР reprezintă creşterea solubilității dihidratului cu 
temperatura, iar curba PB- aproape o verticală- exprimă variaţia solubilității 
sării anhidre cu temperatura; dizolvarea NaCl în apă este slab endotermă, de 
unde şi creşterea mică a solubilității cu temperatura. Pe curba PB, Іа t = 
108,7*C, soluţia intră în fierbere. De aceea pentru a obține curba de 
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solubilitate la temperaturi mai mari, sistemul trebuie încălzit sub presiune 
(de exemplu într-un corp de pompă, sub propria presiune de vapori). 

Punctul P (26,3 %m NaCl) este un punct de tranziție, numit punct 
peritectic. 

Curba de topire se reduce la segmentele orizontale JK şi NC (v. 
exemplul 12.2). 

Partea punctată a diagramei nu se obține experimental, pentru că 
dihidratul (NaC1.2H20, 61,9 %m NaCl, punctul D) se descompune în punctul 
N, la temperatura 0,15*C, formând sarea anhidră solidă, NaCl), şi soluția 
saturată cu compoziţia punctului P. Punctul de maxim M ar corespunde 
topirii (+ descompunerii) dihidratului, la temperatura ім; deoarece dihidratul 
se descompune la temperatură mai joasă, se spune că se topeşte incongruent. 

с) Proprietăţile compuşilor de adiţie 

+ Compuşii de adiţie sunt stabili numai în stare solidă; la topire se 
descompun, formând o soluţie lichidă cu componenții corespunzători. 
Această proprietate deosebeşte compușii de айііе de combinaţiile chimice 
obişnuite, care la topire nu se descompun; 

біп cazul metalelor, compușii de adiţie se numesc combinaţii 
intermetalice. Acestea nu sunt combinaţii de valență. Regula Hume-Rothery 
arată că pentru combinaţiile intermetalice, suma electronilor de valență (£ 
е.у) raportată la suma atomilor din combinaţie (> a) este o mărime 


constantă: 
Fev 


24 (12.14) 
Уа 


De exemplu pentru combinaţiile CuZn, AgZn, AuZn, AgCd, CuzAl, 
AgsAl, CusSn, CusSi, etc, raportul de mai sus este 3/2. Pentru alți compuşi 
intermetalici, raportul are valoarea 7/3, alteori 21/3, etc. 

+ Compuşii de adiție se topesc congruent sau incongruent, după cum 
s-a discutat. 


12.5. Stări de echilibru indiferent 


Stările de echilibru indiferent, definite prin (7.31) şi (7.32), se 
realizează în sisteme polifazice, cu varianța 1 = 0 sau l= 1, $ 7.4 şi $ 11.9. 
Іп punctul A din fig.12.3 sau fig.12.4, fazele lichidă şi solidă au 
aceeaşi compoziție, adică х, = ct (implicând х; = с) şi Re =1. Din legea 
fazelor (7.17) se obține 1 = (c-r-f-R.) + 2 = (2-0-2-1) + 2 = 1. Valoarea 
varianței 1 = 1 semnifică faptul că temperatura de topire şi compoziția 
azeotropului solid depind de presiune. La presiune constantă, sistemul 
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devine invariant; de aceea procesele de topire sau solidificare, la p = ct, au 
loc în sistem invariant; ele sunt însoţite de schimbarea maselor celor două 
faze, fără modificarea compozițiilor acestora, adică se realizează stări de 
echilibru indiferent, situația fiind asemănătoare cu cea din sistemele 
azeotrope lichid-vapori, $ 11.9. 

În punctele eutectice Е, Е|, E2 sau Ез (fig.12.5, fig.12.9- fig.12.12), 
sistemul conține două faze solide în echilibru cu soluţia lichidă, la care se 
poate adăuga şi faza de vapori saturați, adică f = 4. Din legea fazelor rezultă 
că topirea sau solidificarea la punctul eutectic au loc în sistem invariant, | = 
(2-0-4-0)+2 = 0, iar stările prin care trece sistemul sunt stări indiferente de 
echilibru. 

Dacă faza gazoasă este absentă, atunci f = 3, iar varianța devine | = 
1, singurul parametru independent fiind presiunea, саге influențează 
temperatura de topire şi compoziţia eutecticului; la presiune constantă (mai 
таге decât presiunea vaporilor saturați), sistemul devine din nou invariant, 
adică temperatura şi compoziția eutecticului sunt bine definite. Şi în acest 
caz, procesele de topire sau solidificare implică numai stări indiferente de 
echilibru. Acest comportament aminteşte de amestecurile eteroazeotrope, 
fig.11.18- fig.11.21, $ 11.9. 

Topirea sau solidificarea unui compus de adiție, punctul A din 
fig.12.10, are loc în sistem monovariant, 1 = (с-г-ЁК.)+ 2 = (3-1-2-1)+2= 1, 
şi implică numai stări de echilibru indiferent. Faptul că уагіапа 1=1, 
semnifică influența presiunii asupra temperaturii de topire a compusului de 
айе, fig.12.10. De obicei temperatura de topire creşte cu presiunea (са la 
majoritatea substanțelor), dar compoziția compusului de айе rămâne 
aceeaşi. 

La fel se întâmplă în cazul compuşilor de а йе cu topire 
incongruentă, fig. 12.12, punctul N. 

Exemplul 12.1. Din diagrama de faze a sistemului binar apă- 
etilenglicol, fig.12.11, rezultă că o soluție cu сі= 36 % Eg începe 
solidificarea la = -20°С; dacă concentraţia soluţiei este c2 = 46 % Ес, 
atunci rezistă până la temperatura tz = -30°С. Ştiind că densităţile celor doi 
componenți sunt pı = 1 g/cm? respectiv р: =1,117 g/em;, să se calculeze 
raportul volumic de amestecare al celor două lichide, pentru a obţine о 
soluţie care să nu congeleze la {у= -20°С, respectiv la t= -30°С. 

Rezolvare. ti = -20°С; сү= 36 %m Ер; Meg/Mapa = 36/64 = 9/16; 
VEg/Vapa = 8,06/16 = М. Înseamnă că la un volum etilenglicol se adaugă 
aproximativ 2 volume apă. 
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În al doilea caz: tz = -30°С; c2 = 46 % Ер; MEg/Mapa = 46/54 = 
23/27; Уег/Уара = 20,6/27 = 1/1,3, adică la 1 L etilenglicol se adaugă ~ 1,3 L 
apă. 

Exemplul 12.2. Se consideră o masă m = 1000 р amestec eterogen 
solid, cu compoziția punctului F din fig.12.12, care se supune încălzirii 
izobare până în punctul 1. 

Să se discute procesele care au loc şi să se calculeze masele fazelor 
aflate la echilibru în punctele Е, С, Н şi 1. 

Cum se modifică temperatura în timp, dacă încălzirea se face cu 
viteză constantă? 

În punctele implicate, concentrația sistemului este: 


Punctul F D E Р R 
%аМаСІ 50 61,9 23,2 26,3 26,7 
Rezolvare. 


La efectuarea calculelor {°С 
se foloseşte regula pârghiei, 
(11.7). 

În punctul F sistemul 
este format dintr-un 
conglomerat фе cristale, 
conţinând gheață şi dihidrat, la 
temperatura і = -60°С. Notând -21,2 
сп пу, masa gheții şi cu mp 
masa dihidratului, din regula 
pârghiei rezultă: 

т, LF=mp.FD; timp 


50m; = (61,9 -50)mp; Fig.12.13. Variația temperaturii cu timpul, 
my + mp = 1000 pentru procesele Е->С->Н-> din fig.12.12. 

Rezolvând sistemul 
format din ultimele două ecuaţii, se obţine: 

mu 192,2 g gheață şi mp = 807,8 g dihidrat. 

Încălzind amestecul eterogen solid, se ajunge în punctul G, la 
temperatura eutecticului, tg = -21,2°С. La această temperatură gheața se 
topeşte, dihidratul se dizolvă în apa rezultată la topire, iar temperatura 
rămâne constantă, palierul GE din fig.12.13. Se obţine astfel o soluţie cu 
concentrația eutecticului (23,3 Yom NaCl) şi masa mg. Notând cu тк masa 
dihidratului rămas nedizolvat, se poate scrie: 


mg.EG = мк .СК; (50 —23,3)mg -(61,9-50тқ; 
mg + my = 1000; => mg = 308,3 g, шқ = 691,76 
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În continuare are loc procesul de dizolvare a dihidratului, însoțit de 
creşterea temperaturii şi a concentrației după curba Е-Р, fig.12.12. În 
punctul H sistemul este format din dihidratul rămas nedizolvat, cu masa my, 
în echilibru cu soluția lichidă cu masa mp şi concentrația corespunzătoare 
punctului P: 

тр.РН = my.AN;(50 — 26,3)mp = (61,9 – 50)ту;тр + mp = 1000 
=> mp= 334,3 g soluţie, my = 665,7 g dihidrat. 

În punctul H începe topirea (incongruentă) a dihidratului, 

ХаСІ.2Н:Ов) ә NaCl) + 29:0, А 
iar temperatura rămâne constantă, palierul HP din fig.12.13. În acelaşi timp, 
o parte din NaCl) se dizolvă în apa lichidă rezultată din descompunerea 
dihidratului, cu care formează o soluţie având concentraţia punctului P. 
După descompunerea dihidratului, sistemul conţine NaCl cu masa mc, în 


' . . 
echilibru cu soluţia lichidă cu masa mp şi concentrația 26,3 %m. Procedând 
ca mai sus se obține: 


шр.НР-шс.СН;(50-26,3)тр = (100 – 50)mc;m p + шс = 1000 


= шр = 678,4 g soluție, mc = 321,6 g NaCl. 

După topirea dihidratului, temperatura şi concentrația soluţiei cresc 
după curba P—R, o parte din sarea anhidră se dizolvă, iar їп punctul І 
masele fazelor aflate în echilibru au valorile: 

тв ВІ = т .51;(50 – 26,7)тр = (100 – 50)тс;тр + тс = 1000 

=> Пір = 682,1 g soluţie, ms = 317,9 g NaCl. 

Dacă se are în vedere fig.12.13, atunci pe fiecare palier au loc două 
procese: 

palierul GE: topirea gheții + dizolvarea dihidratului; 

palierul HP: topirea dihidratului + dizolvarea sării anhidre: 

Pe oricare dintre segmentele ascendente, are loc un singur proces: 

F-—G: încălzirea conglomeratului de cristale, format din gheață şi 
dihidrat; 

Е->Н: dizolvarea dihidratului; 

P> І: dizolvarea sării anhidre. 
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CAPITOLUL XIII 


ECHILIBRE ÎN SISTEME TERNARE 


In cazul sistemelor cu trei componenți, din legea fazelor (7.13) 
rezultă că varianța maximă are valoarea: 

Imax = (c-r-fmin) +2= (3-0-1) +2=4 

Cei patru parametri independenți sunt temperatura T, presiunea p şi 
fracțiile molare pentru doi componenți, deoarece fracția molară a celui de al 
treilea component rezultă prin scădere din unitate. 

Dacă procesele au loc la T = ct şi p = ct, rămân doi parametri de 
compoziție; uzual, aceştia se reprezintă în diagrame triunghiulare, în care pe 
laturile triunghiului se pun concentrațiile componenților, exprimate prin 
fracții molare, procente molare sau procente masice. 

În cazul proceselor izobare, apare încă un parametru important, 
temperatura T, axa temperaturii fiind chiar muchia prismei triunghiulare, v. 
fig.13.20. La fel se procedează în cazul proceselor izoterme, când pe muchia 
prismei se reprezintă presiunea p. 

În ce priveşte numărul maxim de faze, fınax, din legea fazelor rezultă: 

fmax = (C-r-lmin) + 2 = (3-0-0) + 2 = 5 

Înseamnă că sistemul poate forma cel mult 5 faze la echilibru, într- 
un punct, numit punct cvintuplu: aşa se întâmplă la punctul eutectic E, 
fig.13.20. 


13.1. Reprezentarea compozițiilor în 
diagrame triunghiulare 


a) Triunghi echilateral (Gibbs). 
Într-un triunghi echilateral, fig.13.1, 
suma segmentelor paralele la laturi, Pa, 
Pb şi Pc, este egală cu latura 
triunghiulu; dacă prin convenție latura 
se consideră egală cu unitatea, atunci: 

қ Pa+Pb+Pc=1 B 

Întrucât suma Жас ог molare хс —> a 
este, de asemenea, egală cu unitatea 

ХА +Хв+хс=1 
rezultă că cele trei segmente reprezintă 
chiar fracțiile molare ale celor trei 
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Fig.13.1.Reprezentarea compozițiilor 
în triunghiul Gibbs. 


componenți: 
Ра=хА;РЬ = хв; Ре= хс 

Fracția molară хд reprezintă о paralelă la una din laturile unghiului 
A, în sensul îndepărtării de vârf; la fel stau lucrurile şi pentru ceilalți doi 
componenți. 

Înseamnă că în orice punct P situat în interiorul triunghiului, 
sistemul (omogen sau eterogen) este tricomponent. 

Dacă punctul figurativ P este aproape de vârful A, în sistem 
predomină componentul A; pentru situaţiile în care punctul figurativ P este 
mai apropiat de vârful B sau de vârful C, va predomina componentul B 
respectiv componentul C. 

Când punctul P este plasat în centrul de masă (aflat la intersecția 
bisectoarelor), atunci XA = Xg = хс, iar cei trei componenți se amestecă 
echimolecular 

Din cele de mai sus se desprind următoarele proprietăți importante: 

* În vârfurile triunghiului se găsesc componenți puri, iar sistemul 
este monocomponent; de exemplu în vârful A se găseşte componentul A, în 
vârful B - componentul B, etc; 

Ф Pe fiecare dintre laturi sistemul este dicomponent; de exemplu pe 
latura AB, cei doi componenți sunt A şi В; dacă punctul figurativ М este 
mai aproape de B, atunci predomină componentul B, etc; când punctul M 
este la jumătatea laturii AB, cei doi componenți se amestecă echimolecular, 
na: ng = 1:1, dacă compoziţia se exprimă prin fracții molare sau procente 
molare; 

ФРе o paralelă la una 
dintre laturi, compoziția 
sistemului temar se modifică, 
dar una dintre fracțiile molare 
rămâne constantă; de exemplu 
pe paralela cb;: 

XA = СЁ; 2 Хв + хс = сі 

Se înţelege că în sensul 
cobi, Хв N şi хс 2, dar suma 
acestora rămâne constantă. 

Se observă că ре 
paralela menționată rămâne  Fig.13.2. Reprezentarea punctelor figurative іп 
constantă Шаспа molară a triunghiul Gibbs. Pentru punctul Р: x4=0,25, 
componentului din vârful opus; хь=0,50 şi хс=0,25. 
asemănător, pe o paralelă la : 
latura АВ, se constată că хс =ct, etc. Acestă proprietate permite plasarea 
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punctelor figurative în interiorul triunghiului, fig.13.2. În acest sens, de 
obicei se desenează un triunghi echilateral, cu latura 1 = 10 cm, care permite 
reprezentarea punctelor cu o precizie de două cifre semnificative.(Există şi 
hârtie milimetrică pentru asemenea reprezentări). Dacă punctul figurativ P 
se caracterizează prin XA = xc = 0,25 şi хв = 0,50, atunci se trasează dreptele 
paraleie Іа laturi cu xA = 0,25 şi хв = 0,50: intersecţia celor două drepte 
reprezintă poziția punctului P. 

+ Pe segmentul Aa, care trece prin vârful A, fig.13.3, este constant 
raportul molar al componenților B şi C, adică: 


n 
-cet (13.1) 
nc 
Relația (13.1) este corectă dacă compoziția se exprimă prin fracții 
molare sau procente molare. Dacă pentru compoziție se folosesc procentele 
masice, (13.1) devine: 


MÈ -y (13.2) 


Această proprietate, foarte utilă pentru interpretarea diagramelor, 
este uşor de justificat. Din condiţiile de asemănare ale triunghiurilor, 
fig.13.3, rezultă: 


sau încă: 
х х n 
ХВ 28 = аны 
XC хс ПС 
Similar se justifică 
(13.2). 


Se înțelege că pe un 
segment саге (тесе prin 
vârful В, este constant 
raportul na/nc, etc. 

+ Regula pârghiei, 
relaţiile (11.6) şi (11.7), 
prezintă multă importanță 
pentru efectuarea calculelor din date grafice. Ea se foloseşte în două 
variante. 


Fig.13.3. O proprietate importantă pentru 
reprezentările în diagrame triunghiulare: 
pe segmentul Aa raportul molar 

ng/nc = Xg/Xc = ct (sau тв/тс = ct, dacă 
compoziţia se exprimă în procente masice). 
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O soluție cu compoziția 
punctului P, fig.13.4, se 
poate obține din două 
soluţii си compozițiile 
corespunzătoare punctelor 
E şi G, dacă cele două 
soluţii se amestecă іп 
proporția: 
B с пЕ.ЕР =пү;.СР (13.3) 
Fig.13.4. Regula pârghiei în cazul diagramelor Unde Dr şi По sunt cantităţile 
= =5 din cele două soluţii, cu 
condiția пк + ng = np, în 
care cantitatea np de soluţie 


triunghiulare: n, - EP = no -GP. 


este cunoscută. 
Soluția cu compoziţia punctului Р, mai poate fi obținută din soluţiile 
cu compoziţiile corespunzătoare punctelor D, E şi F, dacă: 
пр.ӘС-ар.ЕС (13.4) 
unde: 
пр +рр =nGiNp =np+Ng +Nf (13.5) 

Ultimele patru relații permit calculul cantităților np, ng şi пк din cele 
trei soluții; relațiile sunt corecte atât pentru sistemele omogene cât şi 
eterogene, cu condiția ca punctul P să fie în interiorul triunghiului DEF, pe 
segmentul de dreaptă EG. 

Dacă compoziția se exprimă prin procente de masă, atunci în 
ecuațiile (13.3)-(13.5) cantitățile n de substanță se înlocuiesc cu masele m. 

b) Triunghi dreptunghic isoscel. B 
Reprezentăriie în triunghiul Gibbs sunt 
greoaie, pentru că punctele figurative 
se pun cu dificultate şi cu precizie 
mică. Aceste neajunsuri dispar, dacă în 
locul triunghiului  echilaterai se 
foloseşte triunghiul dreptunghic А 
isoscel,  fig.13.5, саге permite 
reprezentări ре hârtie milimetrică 
obişnuită. 

Pentru un punct figurativ P, Е ы i 
aflat în interiorul triunghiului, fig.13.5,  Fig.13.5. Reprezentarea sistemelor 
suma segmentelor paralele la cele două ternare într-un triunghi dreptunghic 
catete este egală cu oricare dintre isoscel. | 
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catetele triunghiului: 
Pa + Pb + Pc = cateta = 1 
Dacă lungimea catetei se consideră egală cu unitatea, atunci: 
Pa = xA;Pb = xp;Pe=xc 

Şi de acestă dată lungimile segmentelor se iau în sensul îndepărtării 
de vârf. 

Rezultă că pe cele două catete se reprezintă fracțiile molare (sau 
procentele de masă) corespunzătoare componenților B şi C, făcând 
abstracție de componentul A. 

Toate proprietățile discutate anterior în cazul triunghiului Gibbs 
rămân corecte şi în acest caz. 

Reprezentările de acest gen sunt uzuale în cazul echilibrului solid- 
lichid ($ 13.3), când A reprezintă apa, iar componenţii В şi С sunt două 
săruri. În acest caz vârful A se mai numește şi vârful apei (sau unghiul apei). 


13.2. Lacune de miscibilitate 


În $ 11.5 a fost analizată 
situaţia a două lichide parţial 
miscibile. 

Lacune de miscibilitate 
pot apare şi în sisteme ternare. 
În  fig.13.6, componenții 
lichizi A şi B respectiv A şi C 
se amestecă în orice proporție. 
În schimb lichidele B şi C 
prezintă о асый де 
miscibilitate. 

Dacă peste componentul 
pur В se adaugă continuu, în Еір.13.6. Lacună de miscibilitate în sistem 
cantități mici, lichidul С, are ternar, la T = ct și p = ct. Componenţii lichizi 
loc procesul B—>b;, prin care А-В şi А – С sunt total miscibili. Lichidele 
se formează о soluție B şiC prezintă o lacună de miscibilitate. 
(adevărată) a celor doi Exemplu: А = metanol, В = benzen, С = Н;О. 
componenți, bogată în lichidul 
B. În punctul b; soluția devine opalescentă (datorită difuziei luminii), semn 
că soluția lichidă nu mai dizolvă componentul C. 

Adăugând în continuare lichidul C, se constată fenomenul de 
stratificare, adică apar două soluții lichide conjugate, cu compozițiile 
corespunzătoare punctelor b; şi cı. Continuând adaosul de component C, în 
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punctul с) soluția devine din nou opalescentă, după care ре segmentul 
сі->С se obține o soluţie (adevărată) bogată în componentul С. 

Rezultă că pe segmentele В-Ы, şi сі->С, cei doi componenți sunt 
total miscibili; în domeniul de concentrație by—>cy, cele două lichide 
prezintă o lacună de miscibilitate, în care sistemul se scindează în două 
soluții conjugate, cu compoziţiile corespunzătoare punctelor bı şi сі. 
Proporția în care se găsesc cele două soluții este dată de regula pârghiei. De 
exemplu, dacă sistemul ul eterogen are are compoziţia punctului D, atunci: 


11р = nea CD sau ть, рр = т хр 
1 ст Ьу "1 41-41 


după cum Zeii. se exprimă în procente molare (fracţii molare) 
respectiv procente de masă. 

Pentru proprietăţile soluţiilor conjugate, у. $ 11.5. 

Se consideră un sistem eterogen, binar, cu compoziția punctului D. 
Adăugând cantităţi mici din componentul A (titrare), sub agitare continuă, 
compoziția sistemului ternar (omogen sau eterogen) se modifică după 
segmentul DA, iar în punctul c4 se constată din nou opalescența soluției. 

Procedând similar cu un alt amestec eterogen, de exemplu cu 
compoziţia punctului G, se determină punctul de opalescență b4, ş.a.m.d., se 
găseşte experimental curba bib2..K..c2cu, care limitează lacuna de 
miscibilitate în sistem ternar. În interiorul lacunei, sistemul este scindat în 
două faze conjugate: de exemplu dacă sistemul are compoziția punctului E, 
cele două soluţii conjugate au compoziţiile corespunzătoare punctelor bz şi 
c2, proporţia acestora fiind dată de regula pârghiei: 

n 2 “ЕБ; = nez “Ес; 


Segmentele bici, bzcz, Бҙсҙ,...саге unesc compozițiile soluţiilor 
conjugate, se numesc conodale (sau conode). Frecvent conodalele nu sunt 
paralele între ele şi nici cu baza triunghiului, deoarece componentul A, 
adăugat, are solubilități diferite în cele două soluţii conjugate. 

Se observă că lungimea conodalelor scade continuu, iar în punctul K 
conodala se reduce la un punct, în care cele două soluții conjugate au 
aceeaşi compoziţie. 

Punctul К se numeşte punct critic de dizolvare. 

În afara lacunei de miscibilitate, cele trei lichide sunt total miscibile, 
iar sistemul este monofazic. 

În unele situații, în sistemul ternar apar două lacune de miscibilitate, 
fig.13.7, care uneori se pot contopi, fig.13.8, formând un domeniu de 
coalescenţă. 
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EN 


B а a с 


с 


Fig.13.7. Sistem ternar cu două lacune 
de miscibilitate. 
Exemplu: A = apă, B = nitril succinic, 


a а 


Fig.13.8 Sistem ternar cu două lacune de 
miscibilitate care se contopesc. 
І, sistem monofazic; II, sistem difazic. 


С = etanol, între 13 şi 31°С. 
1, sistem monofazic; II, sistem difazic. 


Mai rar se întâmplă să se formeze trei lacune de miscibilitate, 
fig.13.9, care se pot contopi, fig.13.10. 

În domeniul Ш din fig.13.10, sistemul este scindat în trei soluții 
lichide conjugate, cu compoziţiile corespunzătoare punctelor a, b şi c, 
cantitățile din cele trei faze fiind date de regula pârghiei, relaţiile (13.3)- 
(13.5) 


Tig.13.9. Sistem ternar cu trei 
lacune de miscibilitate. 


Fig.13.10. Sistem ternar cu trei lacune de 
miscibilitate care se contopesc. Exemplu: 
A = apă, В = eter etilic, С = nitril succinic. 

Temperatura influențează mult solubilitatea reciprocă a lichidelor. 
De obicei miscibilitatea creşte cu temperatura, iar lacuna de miscibilitate se 
îngustează continuu, fig.13.1 1. Pentru modul de aplicare а legii fazelor, у. $ 
13.5. 
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13.3. Solubilitatea reciprocă a două solide într-un solvent 


În $ 10.1 a fost analizată dizolvarea unui solid într-un solvent. 

În cazul dizolvării a două solide (frecvent săruri) într-un solvent 
(uzual ара), cele două solide se influenţează reciproc, iar solubilitățile 
acestora au valori diferite faţă de situaţia în care fiecare solid s-ar dizolva 
singur, în acelaşi solvent, în aceleaşi condiţii de T şi p. 

Diagramele de faze sunt foarte diferite, în funcţie de natura celor 
două săruri, care pot forma cristale mixte, combinaţii intermediare, 
cristalohidraţi, etc. În continuare уа fi avută în vedere situația în care 
solventul este apa. 

a) Cazul a două săruri care nu formează o combinaţie intermediară, 
пи dau cristalohidraţi, iar în fază solidă sunt nemiscibile (nu dau cristale 
mixte) 

În această categorie se încadrează numeroase sisteme: Н:О- NaCl- 
KCI, Н;О-МаСІОз-КСІОз, H20-NaNO2-NaNO;, Н:О-МаМОҙ-РЫ(МОз), 
etc. 


B С 
Fig.13.11. Curbe binodale la două 


temperaturi, Т, şi Т, cu То>Т). În acest 
caz solubilitate creşte cu temperatura.. 


151 


О 


В IN 
A M 5; 
(H20) 
a) b) 


Fig.13.12. Curbele de solubilitate ale sărurilor S, şi 5 în apă, la T = ct și p = 
ct, reprezentate a) în triunghiul Gibbs sau b) într-un triunghi dreptunghic 
isoscel. 

1 (ABEM), soluţie lichidă; 

П (triunghiul curbiliniu 51ВЕ), Si) <> soluţia lichidă; 

ПІ (triunghiul curbiliniu S2EM), 5) <> soluţia; 

IV (triunghiul S,ES2), Si <> soluţia (Е) <> 55); E, soluţie eutonică. 


Adăugând Su) în apă, la T=ct şi p=ct, fig. 13.12, se obține o soluție 
lichidă, care se concentrează continuu, procesul А-эВ. În punctul В soluția 
devine saturată în sarea Sı; dacă se adaugă în continuare sarea $, aceasta nu 
se mai dizolvă, ci se depune formând corpul de fund; de exemplu în punctul 
С, sarea solidă Sı este în echilibru cu soluţia lichidă având concentrația 
corespunzătoare punctului B; cantitățile din cele două faze sunt date de 
regula pârghiei: 

ns, S;C=ng.BC sau mg, -S1C= mg.BC 
după cum concentrația se exprimă în procente molare respectiv procente de 
masă. 

Dacă peste sistemul difazic-dicomponent, cu compoziția punctului 
С, se adaugă continuu în cantități mici sarea S2, compoziţia sistemului 
eterogen se modifică după dreapta С->5ҙ. Deoarece în domeniul П, 51) 
soluţia, rezultă că toată sarea 52 se dizolvă, iar concentrația soluţiei ternare 
(saturate іп Sı), se modifică după curba de solubilitate В->О-эЕ; de 
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exemplu, în punctul F, soluţia saturată, cu compoziţia punctului D, este în 
echilibru cu corpul de fund, Si). 

Când compoziţia sistemului eterogen a ajuns în punctul G, 
concentrația soluției lichide corespunde punctului E; în acest moment începe 
să se depună cristale din sarea S2, iar soluţia devine saturată în ambele 
săruri. Soluţia cu compoziţia punctului E se numeşte soluție eutonică: са 
este saturată în ambele săruri. În continuare, adăugând 52, procesul 
G-—H-—S>, sarea Sz nu se mai dizolvă, ci se depune sub formă de corp de 
fund, pentru că în domeniul IV: 

Sie) soluţia eutonică (E) <> 5) 

De exemplu, când compoziţia sistemului eterogen corespunde 
punctului H, cantitățile din cele trei faze rezultă din regula pârghiei: 

ng EH = ny.Hl;ny = ns +15, 5051 Sl -П5, „Sal (13.6) 

Adăugând încă 52), Іа limită se ajunge în vârful Sz al triunghiului. 

O discuţie asemănătoare se poate face pentru sarea 52), a cărei 
solubilitate corespunde punctului M. 

Curba BE exprimă variaţia solubilității sării S} cu concentraţia sării 
dizolvate S2, la Т = ct şi p = ct; similar, curba ME reprezintă variaţia 
solubilității sării S2, în prezenţa sării 51, în condiţii izoterm-izobare. Cele 
două curbe se întâlnesc în punctul E, când soluţia (eutonică) este saturată în 
ambele săruri. 

Se consideră un sistem eterogen, punctul 1, conţinând cele două 
săruri solide, $15 + Sx), în proporţia dată de regula pârghiei: 

ns, S11 = ns, -S21 (1347) 

Adăugând continuu apă, compoziţia sistemului se modifică după 
dreapta І->Н->Е-эА. În aceste condiţii ambele săruri se dizolvă continuu, 
formând soluția eutonică, fără ca proporția lor în corpul de fund şi în soluţie 
să se modifice. Când compoziția sistemului trifazic a ajuns în punctul H, 
sunt din nou corecte relaţiile (13.6). Pe segmentul I—E are loc dizolvarea 
celor două săruri, fără ca soluția eutonică să-şi schimbe compoziţia; de 
asemenea, nu se modifică proporţia celor două săruri în corpul de fund, care 
satisface tot timpul (13.7). 

În punctul E procesul de dizolvare se termină (concomitent pentru 
ambele săruri), iar mai departe, prin adaos de apă, Е->А, soluţia eutonică se 
diluează. 

Procedând invers, prin evaporare, soluția se concentrează şi atinge 
saturaţia în punctul E. Apoi, prin vaporizarea soluției eutonice, compoziția 
acesteia nu se schimbă, pentru că în corpul de fund cele două săruri se 
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găsesc în aceeași proporție ca în soluția lichidă. Procesul de vaporizare se 
termină în punctul 1. 

Se consideră o soluţie diluată, cu compoziția punctului N. Prin 
vaporizarea acesteia, compoziţia sistemului se modifică după dreapta М->7. 
În punctul D se depun primele cristale din Si. Pe segmentul D—>G 
cristalizează numai sarea $1, iar concentrația soluției se modifică după curba 
de solubilitate DE. Acest lucru explică formarea zăcămintelor conținând 
clorură de sodiu pură. Când sistemul a ajuns în punctul G, ì, regula pârghiei 


indică proporţia fazelor aflate în echilibru: ns, SG = Пк. GE. 


Segmentele 51В, $10, S:E, etc, care unesc compoziţiile fazelor aflate 
în echilibru, se numesc conodale (sau conode). 

În punctul G începe să cristalizeze şi $2. În continuare, prin 
evaporare, procesul G—J, cristalizează ambele săruri, іп proporția din 
soluţia eutonică, fără schimbarea concentraţiei soluţiei lichide. În punctul К, 
din „regula pârghiei rezultă тз Б din fazele aflate la echilibru: 


NE KE = (ns, ғас) КІ; Si L= П5;. 15, 


Procesul de vaporizare se ж în punctul J, când sistemul este 
format din amestecul eterogen al celor două săruri. 

b) Procesul de salefiere. Se consideră o soluție saturată în sarea 51, 
punctul B din fig.13.12.a, masa corpului de fund fiind neglijabilă. Dacă în 
soluţie se adaugă 5>), atunci S2 se dizolvă iar 5) precipită în stare pură, 
proces denumit salefiere. Pe această cale se poate obține sarea $, pură. 
Final, concentrația soluției lichide atinge punctul E (soluţie eutonică). 

c) Cristalizare prin răcire. În domeniul IV din fig.13.12, sistemul 
conţine patru faze Іа echilibru: 

Sg) <> soluţia eutonică (E) <> S2) <> vaporii saturați 

Din legea fazelor (7.13) rezultă că sistemul este monovariant: 1 = (с- 
r-f)+ 2 = (3-0-4) +2 = 1. Singurul parametru independent este temperatura 
Т, care determină compoziția soluţiei eutonice şi presiunea vaporilor 
saturați. 

La temperatura Т! (mare), concentrația soluției eutonice corespunde 
punctului E, fig.13.13. În triunghiurile curbilinii se stabilesc echilibrele: 

51Т1Е), soluţie lichidă <> $1; 52Е1Ті, soluţie lichidă <> 59 

Micşorând temperatura la Т;, compoziţia soluţiei eutonice se 
modifică după curba Е,Е; — numită /inie eutonică. La temperatura Т>, cele 
două triunghiuri curbilinii se deplasează şi devin 51Т:Е;, respectiv 5:Т:Е;. 

Se consideră o soluţie saturată în 51, cu compoziţia punctului Е, la 
temperatura Т; răcind această soluţie Іа temperatutra Т», o parte din sarea 
S; cristalizează în stare pură, după regula pârghiei: 
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ms, SF = mG.FG 
unde mg este masa soluţiei lichide la temperatura Т», cu compoziția 
punctului G. 

Situația este А (H20) 
asemănătoare pentru о 
soluție saturată си 
compoziția punctului B, 
care, la răcire, separă 
cristale pure din sarea $. 

Procesul de 
separare a unei substanțe 
pure prin răcire nu este 
totdeauna posibil. De 
exemplu о soluţie 
saturată Ја Т, са 
compoziţia punctului D, 
prin răcire la Т;, separă 
cristale din ambele 
săruri. 

d) Cele două 
solide S şi 8; formează 
cristale mixte. În acest caz cele două săruri sunt miscibile în orice proporție 
în fază solidă. Exemple: НО - Ba(NO3)- РЫ(ХОз)». 


А (H20) 


Fig.13.13. Variația compozitiei soluţiei ешопісе cu 
temperatura, la р = ct, când solubilităţile celor două 
săruri cresc cu temperatura (Т,>Т›); E, E» reprezintă 
linia eutonică. 


S; bs b2 bi 5 А 
(Н:0) 


Fig.13.14. Solubilitatea reciprocă а două săruri, Sı şi S2, care formează cristale 
mixte, la T = ct şi р = ct. І, soluţie lichidă; П, soluţie lichidă <> cristale mixte. 


155 


Diagrama de faze este prezentată în fig.13.14, unde аб, a2b>,....sunt 
` conodalele, care unesc compoziţiile fazelor în echilibru, domeniul II: soluţia 
nesaturată este în domeniul І. 

Punctele М şi N reprezintă compoziţiile soluţiilor saturate, pentru 
sarea S; respectiv sarea Sz, iar linia M—N este curba izoterm-izobară de 
solubilitate reciprocă a celor două săruri. 

е) Cazul în care o sare formează cristalohidrat. În fig.13.15 este 
prezentată diagrama de faze pentru situaţia particulară, în care sarea S» 
formează un cristalohidrat, S2.nH»0. 


C S>enH>O S2 


Fig.13.15. Diagrama de faze a sistemului ternar НО - $, - $; , în care sarea 
5: formează cristalohidratul S2e nH20, la T = ct și p = ct. 

E, soluție eutonică; I (ABEC), soluție lichidă; 

П (triunghiul curbiliniu SıBE), Su <> soluția lichidă; 

Ш (triunghiul curbiliniu ECSzenH20), S2 enH20 (у <> soluţia; 

IV (triunghiul $,Е$; <nH20), Si) <> soluţia eutonică (E) <> 5; <nH204;); 

У (triunghiul 51552 «аН:О), бу" бау" S2 өпН;О(), conglomerat de cristale. 


Curba BE exprimă solubilitatea izoterm-izobară a sării $1, în 
prezența sării S2, iar curba ЕС se referă la solubilitatea cristalohidratului, 
care este şi corp de fund. Punctul E corespunde compoziţiei soluţiei 
eutonice. 

Spre deosebire de diagrama din fig.13.12, apare în plus domeniul V, 
în care sistemul este format dintr-un conglomerat de cristale, 51) + Sas) + 
S2.nH20(; de exemplu іп punctul D, notând cristalohidratul cu X, din 
regula pârghiei rezultă: 
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nx DX = (ns, +15, )DF; ns, FS; > 15, .Е5; 
dacă compoziția se exprimă în procente molare sau fracţii molare. 
Іп cazul de mai sus, sarea anhidră 5; nu este în echilibru cu soluția 
(nu poate fi corp de fund). 
Dacă şi sarea anhidră 5; este în echilibru cu soluţia, diagrama de 
faze are forma din fig.13.16. 


A (H20) 


SzenH>O 


Fig.13.16. Diagrama de faze a sistemului ternar H20 - $, - $, , la T = ct 
бір = ct, când sarea S, formează cristalohidratul Sze лН;0. 

E, soluție eutonică; І (АВЕРС), soluţie lichidă nesaturată; 

П (triunghiul curbiliniu S,BE), 5) <> soluţia; 

Ш (triunghiul curbiliniu 5:ЕР), Sx <> soluția; 

ІУ (triunghiul curbiliniu CPSzenH20), S2 «n HO (у <> soluţia; 

У (triunghiul 5Р5; •пН,0), 52) < soluţia Р < 5; епН,Оқ); 

VI (triunghiul 5,Е5), Su) <> soluție eutonică, E <> Sx. 


Curbele de solubilitate pentru 516), 526) şi cristalohidratul S2.nH20), 
sunt BE, EP şi PC, în care punctul E reprezintă compoziția soluţiei eutonice. 
Notăm faptul că punctul P, aflat la intersecția curbelor EP şi PC, nu 
reprezintă o soluție eutonică. Prin vaporizarea unei soluţii cu compoziția 
punctului Р, procesul P->D, se depun cristale din Sa), iar concentrația 
soluţiei se modifică după curba P—>E. Când compoziția sistemului a ajuns în 
punctul D, soluția lichidă atinge compoziţia punctului E. La vaporizarea 
ulterioară a sistemului, D—>F, se depun cristale din $16) şi 5205), fără са 
soluţia lichidă (eutonică) să-şi schimbe compoziţia. ) 
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În punctul F procesul de vaporizare se termină, iar sistemul 
este format din sărurile anhidre $, şi 52, în proporţia dată de regula pârghiei: 
15] „SF = ns, S2F 


A (HO) 5 
В D 
PA | із. 
Sı Сс S А D 5; 
(Н:0) 


Fig.13.17. Diagrama de faze a sistemului ternar H20 - S; - Sz , la T = ct şi p = ct, 
când cele două săruri formează o combinație intermediară С (de exemplu 515›). 
ЕЕ» — soluții eutonice; I, soluţie lichidă nesaturată; 11, 51) <> soluția; 

Ш Co <> soluţia; IV, $25) <> soluţia; V, 5) <> soluția Ei <> Си); 

УІ, Sa <> soluție Ез <> Се. 


Fig.13.18. Sistemul ternar Н;О-5,-5;, la Т-сі şi p=ct, când se formează 
combinaţia intermediară С (de exemplu xS.yS»), care permite realizarea 
unei soluții eutonice E. 

Compoziția din punctul P nu reprezintă o soluţie eutonică. 

Domeniile I-VI au aceleaşi semnificaţii ca în fig. 13.17. 
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№ Cele două săruri formează o combinaţie intermediară, notată cu 
С. Ca şi în cazul compuşilor de adiţie ($ 12.4), combinaţia intermediară С 
este stabilă numai în fază solidă: în soluţie lichidă ea se descompune. 

Diagramele din fig.13.17 şi fig.13.18 prezintă o asemenea situaţie; în 
primul caz se formează două soluţii eutonice, Е. şi Е; în al doilea există о 
singură soluţie eutonică, cu compoziția punctului E; compoziţia punctului P, 
ca şi în fig.13.16, nu reprezintă o soluţie eutonică, deoarece punctul C cade 
în afara segmentului ЕС din fig.13.18. 

În fig.13.19 este prezentată diagrama de faze pentru cazul particular 
în care combinaţia intermediară С formează cu apa un hidrat solid, С.аН:О, 
notat cu X. 


А (H20) Sı 
B D 
А | 
Sı S2 A D 5; 
(H20) 


Fig.13.19. Diagrama de faze a ternarului Н;О - Sı - S2, la T = ct şi p = ct, 
când solidele S; şi S2 formează o combinaţie intermediară С, care, în prezența 
apei, conduce la hidratul solid Ce пНҘО, notat cu X. 
E;, Е soluţii eutonice; I, soluție nesaturată; 
П, Sio «> soluţia; Ш, С»аН;Ову <> soluţia; 
IV, Sas) <> soluţia; У, Sg) <> soluţie eutonică Е, <> С«аН,Ос); 
VI, С•пН,О( <> soluția eutonică Ез <> 5/5); 
VII, conglomerat de cristale, format din Su) +55) + С «аН;Оқ). 


13.4. Topirea sistemelor ternare 
Va fi avut în vedere cazul particular, în care cei trei componenți sunt 
total miscibili în fază lichidă (topitură), iar în fază solidă nu se amestecă, 


adică nu formează cristale mixte. Un asemenea sistem este cel format din 
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metalele Pb-Sn-Bi, cu diagrama de faze din fig.13.20, în care pe axa 
verticală (muchia prismei) s-a luat temperatura: 49,49 şi t$ sunt 


temperaturile normale de topire ale celor trei componenți. 
Comportarea la topire a sistemelor binare, în care cei doi componenți 
sunt nemiscibiii în fază solidă, a fost analizată în $ 12.2. Curba de 


solidificare pentru binarul Су-С› este dată de liniile t}E4 şi t9Ey, care se 
întâlnesc în punctul eutectic E4. 


Fig. 13.20 Diagrama de faze la topirea ternarului Pb-Sn-Bi: 
10 = 325° С, = 232° С, 0 = 268°С. 
Eutectice binare: 
Е (a =182"C, 63%, Sn, 37%, Pb); 
Е,(ір, <1279С, 55%, Ві, 45%,, Pb); 
Ез(1=, =133°С, 58%, Ві, 42%, Sn). 
Eutectic ternar, E: (= 96°С, 32% Pb, 16%, Sn, 52%, Bi. 
Asemănător, punctele eutectice E2 şi Ез sunt pentru sistemele binare 
СІ-С3 respectiv С›-Сз. 
Іп cazul sistemului ternar Ci-C2-C3, curbele de solidificare se 
transformă în suprafețe de solidificare; apar astfel trei suprafeţe curbe, care 
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se întâlnesc în punctul eutectic E: suprafața СЕҘЕЕ|,4е deasupra 
domeniului 1, suprafața t3E ЕЕЗ, aflată deasupra domeniului II şi 


suprafața 6 ЕҙЕЕ 3de deasupra domeniului Ш. Aceste suprafețe exprimă 


variația temperaturii de topire cu compoziţia fazei lichide. 

Cele trei suprafeţe se întâlnesc pe liniile eutectice Е.Е, ЕЕ şi E3E, 
care au aspectul unor văi, ce confluează spre punctul eutectic E al sistemului 
ternar. Fiecare linie eutectică reprezintă deplasarea punctului eutectic binar, 
când se adaugă al treilea component, în cantități mici. 

Fazele aflate în echilibru, pe domenii, sunt: 

domeniul IV, aflat la temperaturi mari, deasupra suprafețelor de 
solidificare: topitură <> vaporii saturați. Din legea fazelor rezultă 1 = (c-r-f) 
+ 2 = (3-0-2) + 2 = 3. Cei trei parametri independenți sunt temperatura și doi 
parametri de compoziţie, care determină presiunea vaporilor saturați. 

Domeniile І, П şi Ш se găsesc sub suprafețele de solidificare 
corespunzătoare şi au temperaturi t mai mari decât temperatura tg а 
eutecticului ternar: 

domeniul І, Pb <> topitura <> vaporii saturați; 
domeniul II, Sn <> topitura <> vaporii saturați; 
domeniul III, Bi» <> topitura <> vaporii saturați. 

În oricare dintre domenii, varianța este 1 = (3-0-3) + 2 = 2, cei doi 
parametri independenți fiind temperatura şi un parametru de compoziţie. 

În domeniul V, aflat la temperaturi t < tg, cei trei componenți solizi 
(nemiscibili) sunt în echilibru cu vaporii, iar varianţa este 1 = (3-0-4) + 2 = 
1, singurul parametru independent fiind temperatura, care determină 
presiunea vaporilor saturați. 

Pe oricare dintre iiniiie eutectice Е.Е, E2E şi E3E, sistemul are patru 
faze la echilibru. De exemplu pe linia EJE: 

Си) <> topitura o Ca) <> vaporii saturați. 

Din legea fazelor rezultă | = 1, singurul parametru independent fiind 
temperatura, care determină compoziţia topiturii și presiunea vaporilor 
saturați. 

La punctul eutectic E, sunt cinci faze în echilibru, 

Cio <> Соо <> Сз) <> topitura <> vaporii saturați, 
iar varianța sistemului este nulă. În aceste condiţii punctul E este un punct 
cvintuplu, cu coordonate bine precizate. 

Dacă se lucrează la o presiune (variabilă) p, mai mare decât 
presiunea vaporilor saturați, faza gazoasă este absentă, iar уагіаща devine | 
= 1; în acest caz temperatura şi compoziţia eutecticului ternar depind (puţin) 
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de presiunea de lucru, ca şi în cazul eutecticelor binare, $ 12.2. Dacă p = ct, 
sistemul devine din nou invariant, iar temperatura de topire şi compoziţia 
eutecticului ternar sunt bine precizate. 

Eutecticul ternar (tge = 96°С) se topeşte în apă clocotindă şi este 
cunoscut sub numele de aliaj roose. Dacă se adaugă puţin cadmiu, 
temperatura de topire devine şi mai mică: 


aliaj Wood(t? = 60° С): 50 %mBi, 25%, Pb, 12,5%, Sn şi 12,5 %mCd; 
aliaj Lipowitz (t = 70° С) : 50%=Вї, 26,7%ьРЬ, 13,3%,8п şi 10 Vu Cd: 


aliaj Newton (t? = 103° С): 53 %m Ві, 26 %m Sn şi 21 %-Са. 

Toate aceste aliaje, uşor fuzibile, se folosesc în laborator ca băi 
metalice, pentru încălziri sau termostatări la temperaturi ridicate, când băile 
cu apă sunt inutilizabile. 

Proiectând liniile eutectice ре baza prismei (triunghi echilateral) se 
obţin curbele EE,, ЕЕ; şi EE3, care se întâlnesc la punctul eutectic E. 

Se consideră o topitură, cu compoziția punctului A; la răcirea 
acesteia, în punctul B, aflat pe suprafața de solidificare, începe să se 
solidifice componentul С), iar topitura se îmbogățeşte în ceilalți doi 
componenți după curba В->С, până se intersectează linia eutectică ЕЕ în 
punctul С. Pe toată curba de coborâre BC continuă să se separe Суу, iar 


raportul x} Ix} este constant; de aceea, prelungind curba BC în sens invers, 
va intersecta muchia prismei la temperatura t? Р 


Când curba В-С intersectează linia eutectică Е;Е, începe 
solidificarea şi a componentului 2; ca urmare compoziția şi temperatura 
topiturii se modifică după linia СЕ, iar la punctul eutectic E se solidifică 
toţi cei trei componenți, a temperatură constantă. 

Pentru o altă compoziţie a topiturii, punctul F, în care raportul 


x} / x} are o valoare mai mică decât în cazul precedent, la răcire vor avea 


loc aceleaşi procese, cu deosebirea că de această dată se intersectează linia 
ЕЕ, ре care începe să se separe şi Сз); apoi temperatura şi compoziția se 
modifică după curba E»E, spre punctul eutectic E. 


Dacă raportul хі / х} are о valoare intermediară, egală cu cea de la 
punctul eutectic E, atunci, la răcire, temperatura şi compoziţia ajung direct 
la punctul eutectic E, fără a intersecta liniile eutectice ca mai sus. În acest 
caz, până la punctul eutectic E se solidifică numai С); apoi, la temperatura tg 
se solidifică izoterm toți cei trei componenți. 
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Asemănător se discută situaţiile în care topitura are o compoziție de 
pe celelalte două suprafețe de solidificare. 

Când topitura are compoziţia eutecticului, solidificarea se face la 
temperatura constantă tp, la fel ca în cazul solidificării unei substanţe pure. 

Proiectând suprafețele de solidificare pe baza prismei, se obţin 
domeniile de solidificare 1, П şi Ш, pentru componenţii 1, 2 respectiv 3; 
domeniul І reprezintă compoziţia topiturii, din care se separă С (), Іа diverse 
valori ale temperaturii, 
ş.a.m.d. pentru celelalte 
două domenii. 

Dacă suprafețele de 
solidificare se taie cu plane 
izoterme (paralele cu baza 
prismei), iar curbele de 
intersecție se proiectează 
pe planul triunghiului, 
atunci, în domeniile I, II şi 
Ш ale triunghiului inferior 
apar curbe cu valorile 
temperaturii, care cresc 
spre vârfurile triunghiului. 
Se obţine astfel o diagramă 


Bi 


triunghiulară mai Fig. 13.21. Curbele de solidificare din sistemul Pb- 
completă, fig.13.21, саге Sn-Bi, ас și. pe-latro, 
permite efectuarea 


calculelor cu regula pârghiei. 


13.5. Stări de echilibru indiferent 


Stările de echilibru indiferent, definite prin relațiile (7.31) şi (7.32), 
sunt stări care se realizează într-un sistem închis, cu două sau mai multe faze 
(Ғ > 2), în care are loc un proces oarecare sau o reacție chimică, dacă cel 
puţin una dintre faze îşi modifică masa, dar compoziţiile tuturor fazelor 
rămân aceleaşi în procesul considerat. 

Teoria arată că sistemele monovariante sau invariante (5 7.4, 5 8.5, $ 
11.9 şi $ 12.5), care îndeplinesc condiţiile de mai sus, se găsesc totdeauna în 
stare de echilibru indiferent. 

Conodalele bici, b2c2, b3c3,..din fig.13.6 exprimă stări de echilibru 
indiferent. 
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Conodala bıcı este pentru sistemul binar B-C. Dacă fazele lichide 
conjugate, cu compoziţiile corespunzătoare punctelor bı şi сі, se găsesc într- 
un corp de pompă, deasupra acestora se află vaporii saturați. Din legea 
fazelor rezultă | = (2-0-3) + 2 = 1, singurul parametru independent fiind 
temperatura, care determină compoziţiile fazelor conjugate şi presiunea p a 
vaporilor saturați. La Т = ct, sistemul devine invariant şi se găseşte în stare 
de echilibru indiferent; într-adevăr, prin ridicarea pistonului, la T = ct, fazele 
lichide se vaporizează, masele acestora scad, dar compoziţiile celor trei faze 
rămân identice; rezultă că, în timpul vaporizării, sistemul trece prin stări de 
echilibru indiferent. 

La fel se pune problema şi pentru celelalte conodale, care apar în 
sistem ternar. Aplicând legea fazelor se obține 1 = (3-0-3) + 2 = 2; cei doi 
parametri independenţi sunt temperatura şi un parametru de compoziţie; la T 
= сі, sistemul devine monovariant (І-1); prin vaporizarea izotermă а 
sistemului într-un corp de pompă, din nou se realizează stări de echilibru 
indiferent, ca şi mai sus. 

Un sistem ternar, cu compoziția în domeniul ІП, fig.13.10, se 
scindează în trei faze lichide conjugate, cu compoziţiile corespunzătoare 
punctelor a, b şi c. Dacă se au în vedere şi vaporii saturați, din legea fazelor 
rezultă 1 = (3-0-4) + 2 = 1, adică sistemul este monovariant, singurul 
parametru independent fiind temperatura, care determină compoziţiile 
fazelor conjugate şi presiunea vaporilor saturați. Dacă cele patru faze se 
găsesc într-un corp de pompă, la T = ct, sistemul este invariant, iar procesele 
de vaporizare sau condensare - ca şi mai sus — implică numai stări de 
echilibru indiferent. 

Soluţiile eutonice Е, E; şi Ез, fig.13.12, fig.13.15- fig.13.19, sunt 
sisteme monovariante, în care parametrul independent este temperatura, care 
determină compoziția soluţiei ешопісе şi presiunea vaporilor saturați, 
fig.13.13. De aceea vaporizarea soluţiei eutonice într-un corp de pompă, la 
T = ct, sau fierberea acesteia într-un vas deschis (la presiunea atmosferică), 
sunt procese care au loc în sistem invariant, în care masele fazelor se 
schimbă, dar compoziţiile acestora rămân aceleaşi, stările prin care trece 
sistemul fiind stări de echilibru indiferent. 

Punctele eutectice Ey, Ez şi Es, fig.13.20, din sistemele binare, 
reprezintă de asemenea stări de echilibru indiferent, $12.5. De asemenea 
topirea sau solidificarea eutecticului ternar, într-o baie metalică, la presiunea 
exterioară ро = 1 atm, implică numai stări de echilibru indiferent. 
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